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P R E F A C I O 


O rapido desenvolvimento da quimica inorganica torna cada vez mais desafiadora a tarefa 
de fornecer um livro didatico que seja contemporaneo e atenda as necessidades de quem for 
usa-lo. Apreciamos as sugestoes construtivas fornecidas por estudantes, professores e revisores 
e adotamos muitas delas, tendo em mente as restrigoes impostas pelo espago e pelo escopo do 
livro. A enfase principal na preparagao desta edigao foi sua atualizagao, proporcionando clareza 
e uma variedade de recursos uteis. 

Novidades da quinta edigao: 

• Discussoes novas e ampliadas foram incorporadas em muitos capitulos, para refletir temas 
de interesse contemporaneo: por exemplo, pares de Lewis frustrados (Capitulo 6), diretrizes 
IUPAC definindo as ligagoes de hidrogenio (Capitulo 6), ligagoes multiplas entre elementos 
do Grupo 13 (Capitulo 8), grafino (Capitulo 8), desenvolvimentos na quimica dos gases 
nobres (Capitulo 8), estruturas metal-organicas (Capitulo 9), ligantes em pinga (Capitulo 9), 
a serie magnetoquimica (Capitulo 10), fotossensibilizadores (Capitulo 11), “fios” de carbono 
poliino e polieno (Capitulo 13), volume percentual enterrado de ligantes (Capitulo 14) e 
introdugoes a ativagao da ligagao C— H, acoplamento cruzado catalisado por Pd e metatese 
da ligagao a (Capitulo 14). 

• Para melhor representar as formas dos orbitais moleculares, estamos fornecendo imagens 
geradas pelo programa de modelagem molecular, para a maioria dos orbitais apresentados 
no Capitulo 5. 

• Em uma linha similar, para retratar com mais precisao as formas de muitas moleculas, 
geramos novas imagens usando arquivos CIF a partir das determinagoes de estruturas cris- 
talinas dispomveis. Esperamos que os leitores considerem essas imagens como uma melhora 
significativa em relagao aos desenhos e imagens ORTEP que elas substituem. 

• A discussao de eletronegatividade em conexao com o modelo de RPECV no Capitulo 3 foi 
expandida, e a eletronegatividade do grupo foi acrescentada. 

• Em resposta as solicitagoes dos usuarios, a abordagem de operador de projegao foi adicio- 
nada no contexto de orbitais moleculares de moleculas nao lineares, no Capitulo 5. 

• O Capitulo 8 inclui mais elaboragoes em diagramas de Frost, e conteudo adicional sobre 
suscetibilidade magnetica foi incorporado no Capitulo 10. 

• O Capitulo 6 foi reorganizado, para destacar aspectos contemporaneos da quimica acido- 
-base e para incluir uma ampla gama de medidas de forga relativa de acidos e bases. 

• No Capitulo 9, inumeras imagens foram adicionadas, para fornecer exemplos mais contem¬ 
poraneos das geometrias de complexos de coordenagao e estruturas de coordenagao. 

• O metodo de Classificagao de Ligagoes Covalentes e os graficos MLX foram agora intro- 
duzidos no Capitulo 13. 

• Aproximadamente 15% dos problemas no final dos capitulos sao novos, a maioria com 
base na literatura inorganica recente. Para incentivar ainda mais um compromisso profundo 
com a literatura, mais problemas envolvendo extragao e interpretagao de informagoes da 
literatura foram incluidos. O numero total de problemas e superior a 580. 

• Os valores das constantes fisicas apresentados logo depois do Apendice C foram revistos 
para usar os valores mais recentes citados no site do NIST. 

• Esta edigao expande o uso da cor para realgar mais a arte e a quimica dentro do texto e para 
melhorar a legibilidade das tabelas. 

A necessidade de adicionar material para acompanhar o ritmo dos desenvolvimentos na 
quimica inorganica, mantendo um tamanho razoavel, e um desafio, e e preciso tomar decisoes 
dificeis sobre o conteudo. Para permitir que houvesse espago para um conteudo maior, sem 
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aumentar significativamente a extensao do livro, o Apendice B, que contem tabelas diversas, 
foi colocado on-lint para livre acesso em <sv.pearson.com.br>. 

Esperamos que o texto seja muito util aos leitores. 



Sala Virtual 

A Sala Virtual (<sv.pearson.com.br>) oferece recursos adicionais que auxiliarao professores 
e alunos na exposigao das aulas e no processo de aprendizagem. 

Para professores: 

• Apresentagoes em PowerPoint. 

• Galeria de imagens. 

• Manual de solugoes (em ingles). 


Para estudantes: 

• Respostas dos exercicios pares. 

• Apendice B. 

• Dados uteis e tabelas. 
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Introdugao a qufmica inorganica 
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1.1 0 que e qufmica inorganica? 

Se a qufmica organica e definida como a qufmica dos compostos de hidrocarbonetos e seus deri- 
vados, a qufmica inorganica pode ser descrita amplamente como a qufmica de “todas as demais 
substancias”. Nesse grupo, incluem-se todos os outros elementos da tabela periodica, inclusive 
o carbono, que desempenha um papel importante e crescente na qufmica inorganica. O grande 
campo da qufmica organometalica estabelece uma conexao entre ambas as areas, englobando os 
compostos que contem liga^oes metal-carbono, incluindo tambem a catalise de diversas rea^oes 
organicas. A qufmica bioinorganica estabelece uma conexao entre a bioqufmica e a qufmica 
inorganica e tern um enfoque importante nas aplica^oes medicas. A qufmica ambiental inclui o 
estudo de compostos organicos e inorganicos. Em resumo, a area da qufmica inorganica e vasta 
e fornece essencialmente um campo ilimitado para a pesquisa e possfveis aplica^oes praticas. 


1.2 Contrastes com a qufmica organica 

E oportuno fazermos algumas compara 9 oes entre compostos organicos e inorganicos. Em ambas 
as areas, sao encontradas liga 9 oes covalentes simples, duplas e triplas (Figura 1.1); para com¬ 
postos inorganicos, incluem-se liga 9 oes diretas metal-metal e liga 9 oes metal-carbono. Embora 
o numero maximo de liga 9 oes entre dois atomos de carbono seja tres, ha muitos compostos que 
contem liga 9 oes quadruplas entre os atomos de metal. Alem das liga 9 oes sigma e pi comuns 
na qufmica organica, atomos de metal com liga 9 oes quadruplas contem uma liga 9 ao delta (8) 
(Figura 1.2); uma combina 9 ao de uma liga 9 ao sigma, duas liga 9 oes pi e uma liga 9 ao delta corn- 
poem a liga 9 ao quadrupla. A liga 9 ao delta e possfvel nesses casos porque os atomos de metal tern 
orbitais d para usar na liga 9 ao, enquanto o carbono tern apenas os orbitais s e p energeticamente 
acessfveis para a liga 9 ao. 

Compostos com liga 9 oes “pentavalentes” entre metais de transi 9 ao tern sido relatados 
(Figura 1.3), acompanhados de debates sobre se tais liga 9 oes merecem a designa 9 ao “qumtuplas”. 

Em compostos organicos, o hidrogenio quase sempre esta ligado a um unico carbono. Em 
compostos inorganicos, o hidrogenio frequentemente encontra-se como um atomo de uniao entre 
dois ou mais atomos. Pontes de hidrogenio unindo atomos tambem podem ocorrer em compos¬ 
tos metalicos em que os atomos de hidrogenio formam pontes entre as arestas ou as faces de 
poliedros de atomos de metais. Grupos alquila podem tambem atuar como pontes em compostos 
inorganicos, uma fun 9 ao raramente encontrada em qufmica organica, exceto em intermediaries de 
rea 9 ao. Exemplos de atomos de hidrogenio terminal e de ponte e de grupos alquila em compostos 
inorganicos sao encontrados na Figura 1.4. 

Algumas das diferen 9 as mais marcantes entre a qufmica do carbono e a de muitos outros 
elementos residem na geometria e no numero de coordena 9 ao. Embora o carbono seja normal- 
mente limitado a um numero de coordena 9 ao maximo de quatro (um maximo de quatro atomos 
ligados ao carbono, como em CH 4 ), numerosos compostos inorganicos tern atomos centrais com 
numeros de coordena 9 ao de cinco, seis, sete ou mais; a geometria de coordena 9 ao mais comum 
para metais de transi 9 ao e um arranjo octaedrico em torno de um atomo central, como mostrado 
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FIGURA 1.1 Liga^oes simples 
e multiplas em moleculas orga- 
nicas e inorganicas. 


Sigma O + O - CD 

s s a 



FIGURA 1.2 Exemplosde 
intera^oes de liga^oes. 



FIGURA 1.3 Exemplo de ligagoes 
pentavalentes. 
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por [TiF 6 ] 3_ ( igura 1.5). Alem disso, compostos inorganicos apresentam geometrias de coor¬ 
denagao diferentes daquelas encontradas para o carbono. Por exemplo, embora o carbono com 
numero de coordenagao 4 quase sempre seja tetraedrico, tanto a geometria tetraedrica quanto 
a quadrado-planar ocorrem em compostos com numero de coordenagao 4 para metais e nao 
metais. Quando ha elementos metalicos no centro, com anions ou moleculas neutras ( ligantes) 
ligados a eles (frequentemente por meio de N, O ou S), sao chamados de compostos de coorde- 
naqao. Quando o carbono e o elemento diretamente ligado a atomos ou ions metalicos, tambem 
sao classificados como complexos organometalicos. 

A geometria tetraedrica, geralmente encontrada em compostos de carbono com numero de 
coordenagao 4, tambem ocorre de forma diferente em algumas moleculas inorganicas. O metano 
contem quatro hidrogenios dispostos em um tetraedro regular em torno do carbono. O fosforo 
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FIGURA 1.4 Exemplos de compostos inorganicos contendo atomos de hidrogenio terminal e de ponte e grupos alquila. 
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B |2 H |2 2 (nao mostrado: um 
hidrogenio em cada boro) 


FIGURA 1.5 Exemplos da geometria dos compostos inorganicos 77 . 



FIGURA 1.6 Compostos inorganicos contendo aneis aromaticos com liga^oes. 



elementar e tetra-atomico (P 4 ) e tetraedrico, mas sem atomo central. Outros elementos tambem 
podem formar moleculas em que os atomos exteriores circundam uma cavidade central; um 
exemplo e o boro, que forma inumeras estruturas contendo unidades B 12 icosaedricas. A Figura 1.5 
apresenta exemplos de algumas geometrias encontradas em compostos inorganicos. 

Aneis aromaticos sao comuns em quimica organica, e os grupos arila tambem podem formar 
ligaqoes sigma com metais. No entanto, os aneis aromaticos tambem podem se ligar a metais 
de uma forma drasticamente diferente, usando seus orbitais 77, como mostrado na Figura 1.6. O 
resultado e um atomo de metal ligado acima do centro do anel, quase como se estivesse suspenso 
no espago. Em muitos casos, os atomos de metais ficam situados entre dois aneis aromaticos (sao 
os chamados “compostos sanduiche”). Existem compostos sanduiche com multiplas camadas de 
metais e aneis aromaticos. 

O carbono desempenha um papel incomum em diversos compostos metalicos tipo cluster , 
nos quais um atomo de carbono situa-se no centro de um poliedro formado por atomos de metal. 
Sao conhecidos exemplos de clusters de carbono centrado com cinco, seis ou mais metais cir- 
cundantes (Figura 1.7). O papel marcante que o carbono desempenha nesses clusters representou 
um desafio para os teoricos da quimica inorganica. 

Alem disso, desde meados da decada de 1980, a quimica do carbono elementar tern florescido. 
Esse fenomeno comeqou com a descoberta dos fulerenos, mais notadamente o cluster C 60 , apeli- 
dado de “buckminsterfulereno”, em homenagem ao arquiteto que projetou a cupula geodesica 
(Richard Buckminster Fuller). Muitos outros fulerenos (buckyballs) sao conhecidos e servem 
como nucleos para uma variedade de derivados. Alem disso, inumeras outras formas de carbono 
(por exemplo, nanotubos de carbono, nanofitas, grafeno e fios de carbono) tern atraido muito 
interesse e mostram potencial para aplicaqoes em campos tao diversos quanto a nanoeletronica, 



OC^Ru(CO) 2 
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FIGURA 1.7 Clusters metalicos 
com carbono centrado. 
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FIGURA 1.8 0 fulereno C 60 , 
um composto do fulereno, 
um nanotubo de carbono, 
grafeno, uma "peapod" (vagem) 
de carbono e um "fio" polieno 
conectando atomos de platina. 





coletes a prova de balas e dispositivos para administragao de medicamentos. A Figura 1.8 for- 
nece exemplos dessas novas formas de carbono. 

A era das linhas divisorias claras entre os subcampos da quimica ha muito se tornou obso- 
leta. Muitos dos temas deste livro, como a quimica acido-base e as reagoes organometalicas, 
sao de interesse vital para os estudiosos da quimica organica. Outros temas, como as reagoes 
de oxirredugao, os espectros e as relagoes de solubilidade, interessam aos quimicos analiticos. 
Assuntos relacionados a determinagao da estrutura, aos espectros, a condutividade e as teorias 
de ligagao sao do interesse dos fisico-quimicos. Por fim, o uso de catalisadores organometali- 
cos estabelece uma conexao com a petroquimica e a quimica dos polimeros; e os compostos de 
coordenagao, como a hemoglobina e as enzimas que contem metal, estabelecem uma conexao 
semelhante com a bioquimica. Muitos quimicos inorganicos trabalham com profissionais de 
outros campos a fim de aplicar as descobertas quimicas para enfrentar os desafios modernos 
em medicina, energia, meio ambiente, ciencia dos materiais e outros campos. Resumidamente, 
a quimica inorganica moderna nao e um campo de estudo fragmentado, mas tern inumeras 
interconexoes com outras areas da ciencia, da medicina, da tecnologia e de outras disciplinas. 

O restante deste capitulo dedica-se a uma breve historia das origens da quimica inorganica 
e a algumas perspectivas sobre sua evolugao mais recente, destinada a estabelecer uma conexao 
com o passado e situar alguns aspectos da quimica inorganica no contexto dos grandes eventos 
historicos. Em capitulos posteriores, sera fornecido um breve contexto historico com a mesma 
intengao. 

1.3 A historia da quimica inorganica 

Antes mesmo que a alquimia se tornasse um objeto de estudo, muitas reagoes quimicas ja eram 
utilizadas e seus produtos foram aplicados a vida cotidiana. Os primeiros metais utilizados foram 
provavelmente o ouro e o cobre, que podem ser encontrados em estado metalico na natureza. O 
cobre tambem pode ser formado facilmente pela redugao da malaquita - carbonato basico de 
cobre, Cu 2 (C0 3 )(0H) 2 - em fornos de carvao. 

Prata, estanho, antimonio e chumbo tambem ja sao conhecidos desde 3000 a.C. O ferro 
surgiu na Grecia classica e em outras localidades ao redor do mar Mediterraneo por volta de 
1500 a.C. Aproximadamente na mesma epoca, vidros coloridos e esmaltes ceramicos foram 
introduzidos, em grande parte compostos por dioxido de silicio (Si0 2 , o principal componente 
da areia) e outros oxidos metalicos, que eram derretidos e resfriados, formando solidos amorfos. 
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No inicio dos primeiros seculos da era crista, os alquimistas eram ativos na China, no Egito 
e em outros centros da civilizagao antiga. Embora muitos esforgos tenham sido empreendidos em 
tentativas de “transmutar” metais em ouro, os alquimistas tambem descreveram muitas outras rea- 
goes e processos quimicos. Destilagao, sublimagao, cristalizagao e outras tecnicas foram desen- 
volvidas e usadas em seus estudos. Em razao das mudangas politicas e sociais da epoca, a alquimia 
se deslocou para o mundo arabe e mais tarde - entre os anos 1000 e 1500 d.C. - reapareceu na 
Europa. A polvora ja era usada nos fogos de artificio Chineses em 1150 e a alquimia tambem se 
difundiu pela China e pela India na mesma epoca. Os alquimistas podem ser encontrados em 
relatos de arte, literatura e ciencia ate pelo menos 1600, periodo em que a quimica estava come- 
gando a tomar a forma de uma ciencia. Roger Bacon (1214-1294), reconhecido como um dos 
primeiros grandes cientistas experimentais, tambem escreveu extensivamente sobre a alquimia. 

Por volta do seculo XVII, os acidos fortes comuns - acido mtrico, acido sulfurico e acido 
cloridrico - ja eram conhecidos, e as describes sistematicas de sais comuns e de suas reagoesja 
estavam documentadas. A medida que as tecnicas experimentais evoluiam, o estudo quantitativo 
das reagoes quimicas e das propriedades dos gases tornava-se mais comum; pesos moleculares e 
atomicos eram determinados com maior precisao e colocavam-se as bases para o que mais tarde 
se tornaria a tabela periodica dos elementos. Por volta de 1869, os conceitos de atomos e mole- 
culas ja estavam bem estabelecidos, e foi possivel para Mendeleev e Meyer proporem diferentes 
formas de tabelas periodicas. A Figura 1.9 ilustra a tabela periodica original de Mendeleev. 1 

A industria quimica, que existe desde tempos muito antigos na forma de fabricas para a 
purificagao de sais e para fundigao e refino de metais, difundiu-se quando os metodos para 
o preparo de materiais relativamente puros tornaram-se comuns. Em 1896, Becquerel desco- 
briu a radioatividade, e abriu-se outra linha de estudos. Estudos de particulas subatomicas, 
espectros e eletricidade levaram ao desenvolvimento da teoria atomica de Bohr em 1913, que 
logo foi modificada pela mecanica quantica de Schrodinger e Heisenberg em 1926 e 1927. 

A quimica inorganica, como um campo de estudo, foi extremamente importante durante os 
primeiros anos de exploragao e desenvolvimento dos recursos minerais. Metodos de analise qua- 
litativa foram desenvolvidos para ajudar a identificar os minerais e, combinados com os metodos 
quantitativos, para avaliar a sua pureza e valor. Conforme a Revolugao Industrial progredia, a 
industria quimica tambem evoluiu. No inicio do seculo XX, era comum encontrar fabricas para 
a produgao de grandes volumes de amonia, acido mtrico, acido sulfurico, hidroxido de sodio e 
muitos outros produtos quimicos inorganicos. 
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FIGURA 1.9 Tabela periodica 
de Mendeleev de 1869. Dois 
anos mais tarde, Mendeleev 
revisou sua tabela, tornando-a 
similar a uma tabela periodica 
moderna curta, com oito grupos 
ao todo. 


1 A tabela original foi publicada em Zeitschrift fur Chemie, 1869, 12, 405. Pode ser encontrado em ingles, com uma 
pagina do artigo alemao, em web.lemoyne.edu/~giunta/mendeleev.html. Ver M. Laing, J. Chem. Educ., 2008, 85, 63 para 
ilustragoes das varias versoes da tabela periodica de Mendeleev, incluindo sua versao manuscrita de 1869. 
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Nos primeiros anos do seculo XX, Werner e Jprgensen fizeram progressos consideraveis 
na compreensao da quimica de coordenagao dos metais de transigao e tambem descobriram 
uma serie de compostos organometalicos. No entanto, a popularidade da quimica inorganica 
como um campo de estudo diminuiu gradualmente durante a maior parte da primeira metade 
do seculo. 

A necessidade de quimicos inorganicos para trabalharem em projetos militares durante a 
II Guerra Mundial revitalizou o interesse nesse campo. A medida que o trabalho era feito em mui- 
tos projetos (um deles sendo o Projeto Manhattan, no qual os cientistas desenvolveram a bomba 
de fissao), novas areas de pesquisa floresceram, e novas teorias foram propostas, estimulando 
ainda mais o trabalho experimental. Uma grande expansao da quimica inorganica comegou na 
decada de 1940, provocada pelo entusiasmo e pelas ideias geradas durante a II Guerra Mundial. 

Na decada de 1950, um metodo inicial para descrever os espectros de ions metalicos, circun- 
dados por ions carregados negativamente em cristais (teoria do campo cristalino), 1 foi ampliado 
pelo uso da teoria de orbitais moleculares 2 para desenvolver a teoria do campo ligante, para 
uso em compostos de coordenagao, pela qual os ions metalicos sao circundados por ions ou 
moleculas que doam pares de eletrons. Essa teoria deu uma visao mais completa das ligagoes 
encontradas nesses compostos. O campo se desenvolveu rapidamente em consequencia desse 
quadro teorico, pela disponibilidade de novos instrumentos e pelo interesse que despertava pela 
quimica inorganica. 

Em 1955, Ziegler 3 e Natta 4 descobriram compostos organometalicos que poderiam cata- 
lisar a polimerizagao do etileno em temperaturas e pressoes mais baixas do que as do metodo 
industrial comum naquela epoca. Alem disso, o polietileno formado era mais suscetivel de ser 
composto por moleculas lineares, nao ramificadas e, consequentemente, era mais forte e mais 
duravel. Logo foram desenvolvidos outros catalisadores e seu estudo contribuiu para a rapida 
expansao da quimica dos organometalicos, ainda hoje uma area de rapido crescimento. 

O estudo dos materiais biologicos contendo atomos metalicos tambem progrediu rapida¬ 
mente. O desenvolvimento de novos metodos experimentais permitiu um estudo mais aprofun- 
dado desses compostos, e o trabalho teorico relacionado estabeleceu as conexoes com outras 
areas de estudo. Tentativas de desenvolver compostos -modelo que tenham atividade quimica e 
biologica semelhante a dos compostos naturais tambem levaram ao surgimento de muitas tecni- 
cas novas de smtese. Duas das muitas moleculas biologicas que contem metais sao apresentadas 
na Figura 1.10. Embora estas moleculas tenham papeis muito diferentes, compartilham sistemas 
de aneis similares. 

Uma area atual que estabelece uma conexao entre a quimica organometalica e a quimica 
bioinorganica e a conversao de nitrogenio para amonia: 

N 2 + 3 H 2 -> 2 NH 3 

Essa reagao representa um dos mais importantes processos industriais, com mais de 100 
milhoes de toneladas de amonia sendo produzidas anualmente no mundo inteiro, principal- 
mente para produgao de fertilizantes. No entanto, apesar dos catalisadores de oxidos metalicos 
introduzidos no processo de Haber-Bosch, em 1913, e melhorados desde entao, esta tambem e 
uma reagao que requer temperaturas entre 350 °C e 550 °C e de 150-350 atm de pressao e que 
ainda assim resulta em um rendimento de apenas 15% de amonia. As bacterias, no entanto, 
conseguem fixar nitrogenio (converte-lo para amonia e, em seguida, para nitritos e nitratos) a 
0,8 atm, em temperatura ambiente, nos nodulos das raizes das leguminosas. A enzima nitroge- 
nase que catalisa essa reagao e uma complexa protema que contem ferro-molibdenio-enxofre. 
A estrutura de seus sitios ativos foi determinada por cristalografia de raios X. 5 Uma area de 
intensa pesquisa inorganica moderna consiste em projetar as reagoes que possam ser realizadas 
em escala industrial e que modelam a reagao da nitrogenase, para gerar amonia sob condigoes 
mais brandas. Estima-se que cerca de 1% do consumo total de energia do mundo seja utilizado 
atualmente para o processo de Haber-Bosch. 

A quimica inorganica tambem tern aplicagoes medicas. Notavel nesta area e o desenvol¬ 
vimento de agentes antitumorais contendo platina, sendo o primeiro deles o isomero cis da 
cisplatina - cA-Pt(NH 3 ) 2 Cl 2 . Primeiramente aprovada para uso clmico ha cerca de trinta anos, 
a cisplatina tern servido como prototipo para uma variedade de agentes anticancerigenos; por 
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FIGURA1.1© Moleculas biolo- 
gicas contendo ions metalicos. 
(a) Clorofila, o agente ativo na 
fotossintese. (b) Coenzima da 
vitamina B 12 , um composto 
organometalico de ocorrencia 
natural. 


exemplo, a satraplatina, a primeira droga anticancerfgena com platina para administragao por 
via oral disponivel que alcangou a fase de ensaios clinicos. 11 Esses dois compostos estao repre- 
sentados na Figura 1.11. 

1.4 Perspectiva 

A primeira edicao da revista Inorganic Chemistry 111 foi publicada em fevereiro de 1962. A revista 
enfocou principalmente o problema da quimica de coordenagao classica, com mais da metade 
de seus trabalhos de pesquisa versando sobre a smtese de compostos de coordenagao e suas 
estruturas e propriedades. Alguns dos artigos tratavam de compostos com nao metais e sobre a 
quimica de organometalicos - na epoca, um campo relativamente novo; varios textos tratavam 
de termodinamica ou espectroscopia. Todos estes temas desenvolveram-se consideravelmente 
nos cinquenta anos subsequentes, mas grande parte da evolugao da quimica inorganica ocorreu 
em areas sequer imaginadas em 1962. 

A publicagao em 1962 da primeira edigao do celebre texto de F. A. Cotton e G. Wilkinson 
denominado Advanced Inorganic Chemistry 6 e considerada um conveniente ponto de referenda 
para a situagao da quimica inorganica naquela epoca. Por exemplo, esse texto citava apenas as 
duas formas do carbono conhecidas de longa data, diamante e grafite, embora fizesse mengao 
a “formas amorfas” atribuidas a grafite microcristalina. Mas apenas duas decadas mais tarde 
que a quimica do carbono explodiria com a celebre descoberta do C 60 em 1985, por Kroto, Curl, 
Smalley et al., 7 seguido por outros fulerenos e nanotubos, grafenos e outras formas de carbono 
(Figura 1.8) com potencial para ter grande impacto sobre a eletronica, a ciencia dos materiais, 
a medicina e outros dommios da ciencia e tecnologia. 

Como outro exemplo, no inicio de 1962, os elementos de helio a radonio eram apelidados 
comumente de gases “inertes”, pois se acreditava que “nao formariam compostos quimicamente 
ligados” por causa da estabilidade de sua configuragao eletronica. Mais tarde no mesmo ano, 
Bartlett relatou as primeiras reagoes quimicas do xenonio com PtF 6 , langando a quimica sintetica 
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FIGURA 1.11 Cisplatinae 
satraplatina. 


II Para uma revisao sobre os modos de interagao da cisplatina e drogas relacionadas, consulte P. C. A. Bruijnincx, P. J. 
Sadler, Curr. Opin. Chem. Bio., 2008, 12, 197 e F. Arnesano, G. Natile, Coord. Chem. Rev., 2009, 253, 2070. 

III Os autores desse numero de Quimica inorganica eram um grupo distinto, incluindo cinco pesquisadores que recebe- 
ram a Medalha Priestley, a mais alta honraria conferida pela American Chemical Society, e Henry Taube, que recebeu o 
Nobel em 1983. 
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dos elementos agora renomeados como gases “nobres”, especialmente o xenonio e o criptonio; 8 
e numerosos compostos destes elementos foram preparados nas decadas seguintes. 

Inumeros complexos de platina quadrada planar eram conhecidos em 1962; a quimica dos 
compostos de platina ja estava em desenvolvimento ha mais de um seculo. No entanto, nao ficou 
conhecido ate o trabalho de Rosenberg no final da decada de 1960 que um desses compostos, a 
cA-Pt(NH 3 ) 2 Cl 2 (cisplatina, Figura 1.11), tinha uma atividade anticancerigena. 9 Os agentes anti- 
tumorais contendo platina e outros metais de transigao tornaram-se posteriormente importantes 
ferramentas em tratamentos para muitos tipos de cancer. 10 

Aquela primeira edigao da revista Inorganic Chemistry continha apenas 188 paginas, e a 
revista era publicada trimestralmente, exclusivamente em papel. Pesquisadores de somente qua- 
tro paises estavam representados, mais de 90% deles dos Estados Unidos, os outros da Europa. 
Atualmente, a Inorganic Chemistry tern em media 550 paginas por edigao, sendo publicada 24 
vezes ao ano e torna conhecidas (eletronicamente) pesquisas realizadas amplamente em todo o 
mundo. O crescimento e a diversidade das pesquisas publicadas na Inorganic Chemistry desen- 
volveram-se paralelamente a uma grande variedade de outras revistas que publicam artigos sobre 
campos relacionados e sobre quimica inorganica. 

No prefacio a primeira edigao da Advanced Inorganic Chemistry , Cotton e Wilkinson afir- 
maram: “Nos ultimos anos, a quimica inorganica tern experimentado um renascimento impres- 
sionante.” Esse renascimento nao mostra sinais de esmorecimento. 

Com este breve estudo do maravilhosamente complexo campo da quimica inorganica, pas- 
saremos agora aos detalhes, no restante deste livro. Os topicos incluidos fornecem uma ampla 
introdugao ao campo. No entanto, mesmo um exame superficial de uma biblioteca de quimica 
ou das muitas revistas cientificas sobre quimica inorganica revela alguns aspectos importantes 
da quimica inorganica que devem ser omitidos em um livro de extensao moderada. As referen- 
cias citadas neste texto apontam para recursos a um estudo mais aprofundado, incluindo fontes 
historicas, textos e obras de referenda que fornecem material adicional bastante util. 
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Compreender a estrutura do atomo tem sido um desafio fundamental ao longo dos seculos. E 
possivel obter uma compreensao pratica da estrutura atomica e molecular utilizando apenas uma 
quantidade moderada de conhecimentos matematicos, em vez da sofisticagao matematica da 
mecanica quantica. Este capitulo apresenta os fundamentos necessarios para explicar a estrutura 
atomica em termos qualitativos e semiquantitativos. 


2.1 Desenvolvimento historico da teoria atomica 

Embora os filosofos gregos Democrito (460-370 a.C.) e Epicuro (341-270 a.C.) tenham apre- 
sentado visoes da natureza que incluiam atomos, muitos seculos se passaram antes que estudos 
experimentais pudessem estabelecer as relagoes quantitativas necessarias para fundamentar uma 
teoria atomica coerente. Em 1808, John Dalton publicou A New System of Chemical Philosophy} 
onde propos que: 

... as particulas finais de todos os corpos homogeneos sao perfeitamente iguais em 
peso, valor etc. Em outras palavras, cada particula de agua e como cada outra par¬ 
ticula de agua; cada particula de hidrogenio e como todas as outras particulas de 
hidrogenio etc. 2 

e que atomos se combinam em relagoes numericas simples para formar compostos. A termi- 
nologia que ele usou foi modificada desde entao, mas ele apresentou claramente os conceitos 
de atomos e moleculas e fez observagoes quantitativas das massas e volumes das substancias, 
como se combinavam para formar novas substancias. Por exemplo, ao descrever a reagao entre 
os gases hidrogenio e oxigenio para formar a agua, Dalton disse que: 

Quando duas medidas de gas hidrogenio e uma de gas oxigenio sao misturadas e 
recebem uma faisca eletrica, o todo e convertido em vapor, e, se a pressao for grande, 
esse vapor torna-se agua. E entao mais provavel que haja o mesmo numero de par¬ 
ticulas em duas medidas de hidrogenio como em uma de oxigenio. 3 

Como Dalton nao tinha conhecimento da natureza diatomica das moleculas de H 2 e 0 2 , que 
assumia que fossem monoatomicas H e O, ele nao encontrou a formula correta da agua, e por- 
tanto sua suposigao sobre o numero relativo de particulas em “medidas” de gases e incompativel 
com o conceito moderno de moles e a equagao quimica 2H 2 + 0 2 —> 2H 2 0. 

Poucos anos mais tarde, Avogadro usou dados de Gay-Lussac para argumentar que volumes 
iguais de gases em temperatura e pressao iguais contem o mesmo numero de moleculas, mas as 
incertezas sobre a natureza dos vapores de enxofre, fosforo, arsenio e mercurio atrasou a aceita- 
gao dessa ideia. Uma confusao generalizada sobre as massas atomicas e formulas moleculares 
contribuiu para o atraso; em 1861, Kekule apresentou dezenove possiveis diferentes formulas 
para o acido acetico! 4 Na decada de 1850, Cannizzaro reviveu o argumento de Avogadro e afir- 
mou que todos deveriam usar o mesmo conjunto de pesos atomicos, em vez de muitos conjuntos 
diferentes, que estavam sendo usados. Em uma reuniao em Karlsruhe, em 1860, Cannizzaro 
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distribuiu um panfleto descrevendo a sua opiniao. 5 Sua proposta por fim foi aceita e levou ao 
desenvolvimento de um conjunto consistente de pesos atomicos e formulas. Em 1869, Men¬ 
deleev 6 e Meyer 7 fizeram propostas independentes de tabelas periodicas quase como aquelas 
usadas atualmente, e a partir daquele momento o desenvolvimento da teoria atomica progrediu 
rapidamente. 

2.1.1 Atabela periodica 

A ideia de organizar os elementos quimicos em uma tabela periodica tinha sido considerada 
por muitos quimicos, mas em alguns casos os dados para apoiar a ideia eram insuficientes e, 
em outros, os esquemas de classifica^ao eram incompletos. Mendeleev e Meyer organizaram 
os elementos em ordem de peso atomico e, em seguida, identificaram grupos de elementos com 
propriedades semelhantes. Organizando esses grupos em linhas e colunas e considerando as 
semelhan 9 as no comportamento quimico, bem como o peso atomico, Mendeleev detectou lacunas 
na tabela e foi capaz de predizer as propriedades de varios elementos - galio, escandio, germanio 
e polonio - que ainda nao tinham sequer sido descobertos. Quando suas previsoes se mostraram 
precisas, o conceito de uma tabela periodica foi rapidamente aceito (ver Figura 1.11). A desco- 
berta de elementos adicionais que nao eram conhecidos no tempo de Mendeleev e a smtese de 
elementos pesados levaram a tabela periodica moderna, mostrada na capa interna deste livro. 

Na tabela periodica moderna, uma linha horizontal de elementos quimicos e chamada de 
periodo, e uma coluna vertical e um grupo. As denomina 9 oes tradicionais dos grupos nos 
Estados Unidos sao diferentes daquelas usadas na Europa. A Uniao Internacional de Quimica 
Pura e Aplicada (International Union of Pure and Applied Chemistry - IUPAC) recomendou 
que os grupos fossem numerados de 1 a 18. Neste texto, vamos usar principalmente os numeros 
de grupo IUPAC. Algumas se 9 oes da tabela periodica tern nomes tradicionais, como mostrado 
na Figura 2.1. 


FIGURA 2. Esquemas de nume- 
ragao e nomes por partes da tabela 
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2.1.2 Descoberta das partfculas subatomicas e o a to mo de Bohr 

Durante os anos 1950, apos as tabelas periodicas de Mendeleev e Meyer serem propostas, 
avanqos experimentais ocorreram rapidamente. Algumas dessas descobertas estao relaciona- 

das na Tabela 2.1. 

Descobertas paralelas nos espectros atomicos mostraram que cada elemento emite luz de 
energias especificas quando excitado por uma descarga eletrica ou pelo calor. Em 1885, Balmer 
mostrou que as energias da luz visivel emitidas pelo atomo de hidrogenio sao dadas pela equaqao 



Onde n h = inteiro, com n h > 2 

R h = constante de Rydberg para o hidrogenio 
= 1,097 x 10 7 nr 1 = 2,179 x 10“ 18 J = 13,61 eV 

E a energia da luz emitida esta relacionada com o comprimento de onda, frequencia e numero 
de ondas da luz, como determinado pela equaqao 

he _ 

E = hv = — = hcv 
A 

Onde 1 h = constante de Planck = 6,626 x 10 -34 J s 

v = frequencia da luz, em s -1 

c = velocidade da luz = 2,998 x 10 8 m s -1 

A = comprimento de onda da luz, frequentemente em nm 

v = numero de ondas da luz, geralmente em cm -1 

Alem da emissao de luz visivel, conforme descrito pela equaqao de Balmer, emissoes infra- 
vermelhas e ultravioletas tambem foram descobertas no espectro do atomo de hidrogenio. As 
energias destas emissoes podem ser descritas, substituindo-se 2 2 por inteiros nf na equaqao 
original de Balmer, com a condiqao de que n x < n h (/ para nivel mais baixo, h para nivel superior). 
Essas quantidades, n, sao chamadas de numeros quanticos. (Estes sao os numeros quanticos 
principals, os outros numeros quanticos sao discutidos na Se^ao 2.2.2.) A origem dessa energia 
era desconhecida ate surgir a teoria quantica do atomo de Niels Bohr, 8 publicada primeiramente 
em 1913 e refinada ao longo da decada seguinte. Esta teoria supoe que, nos atomos, os eletrons 
com carga negativa se movem em orbita circular estavel em torno do nucleo carregado positiva- 


TABELA 2.1 Descobertas na estrutura atomica 


1896 

A. H. Becquerel 

Descobriu a radioatividade do uranio 

1897 

J. J. Thomson 

Demonstrou que os eletrons tem uma carga negativa, com carga/ 
massa = 1,76 x 10 11 C/kg 

1909 

R.A. Millikan 

Mediu a carga eletronica com 1,60 x 10 -19 C; 
portanto, a massa do eletron = 9,11 x 10 -31 kg 

1911 

E. Rutherford 

Estabeleceu o modelo nuclear do atomo: um nucleo muito peque- 
no, pesado, circundado principalmente por espagos vazios 



Determinou as cargas nucleares pela emissao de raios X, esta- 

1913 

H. G. J. Moseley 

belecendo que os numeros atomicos sao mais fundamentais do que 
a massa atomica 


1 Valores mais precisos para as constantes e os fatores de conversao de energia sao encontrados na parte final deste livro. 
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mente, sem absorgao ou emissao de energia. No entanto, os eletrons podem absorver luz de certas 
energias especificas ficando excitados e dirigindo-se para orbitas de maior energia; eles tambem 
podem emitir luz com energias especificas e cair para orbitas de energia menor. A energia da 
luz emitida ou absorvida pode ser determinada, de acordo com o modelo de Bohr do atomo de 
hidrogenio, a partir da equagao 



Onde 


2iT 1 iJLZ 1 e A 
(477- So ) 2 /! 2 


fi = massa reduzida da combinagao de eletrons/nucleo: 



fX TYl e Wlnucleo 


m e = massa do eletron 

m nucleo = m£lSSa d0 ndcle ° 

Z = carga do nucleo 
e = carga eletronica 
h = constante de Planck 

n h = numero quantico que descreve o estado de energia mais alto 
n l - numero quantico que descreve o estado de energia mais baixo 
A-ttsq = permissividade do vacuo 

Essa equagao mostra que a constante de Rydberg depende da massa do nucleo e de varias 
constantes fundamentals. Se o atomo for de hidrogenio, o subscrito H geralmente e anexado a 
constante de Rydberg ( R H ). 

Exemplos de transigoes observadas para o atomo de hidrogenio e os niveis de energia respon- 
saveis sao mostrados na Figura 2.2. A medida que os eletrons caem de nivel n h para energia e 
liberada sob a forma de radiagao eletromagnetica. Por outro lado, se uma quantidade de radiagao 
da energia for absorvida por um atomo, os eletrons migrarao de nivel n t para nivel n fr O conteudo 
de energia n , sendo inversamente proporcional ao quadrado, resulta em niveis de energia que 
estao bem distantes em termos de conteudo de energia em n pequeno e tornam-se muito mais 
proximos em n maior. No limite superior, a medida que n se aproxima de infinito, a energia se 
aproxima de um limite de zero. Eletrons individuals podem ter mais energia, mas, acima desse 
ponto, nao fazem mais parte do atomo; um numero quantico infinito significa que o nucleo e os 
eletrons sao entidades distintas. 


EXERCICIO 2.1 


Determinar a energia da transigao de n h = 3 para n { - 2 para o atomo de hidrogenio, em 
joules e em cm -1 (uma unidade comum em espectroscopia, muitas vezes usada como uma 
unidade de energia, uma vez que v e proporcional a E). Essa transigao resulta em uma linha 
vermelha do espectro de emissao visivel do hidrogenio. (As solugoes dos exercicios sao 
apresentadas no Apendice A.) 

Quando aplicada ao atomo de hidrogenio, a teoria de Bohr funcionava bem; no entanto, a 
teoria falhava quando atomos com dois ou mais eletrons eram considerados. Modificagoes como 
orbitas elipticas em vez de circulares foram introduzidas sem sucesso nas tentativas de ajustar os 
dados a teoria de Bohr. 9 A ciencia experimental da espectroscopia atomica em desenvolvimento 
na epoca forneceu muitos dados para testar a teoria de Bohr e suas modificagoes. Apesar dos 
esforgos para “corrigir” a teoria de Bohr, ela acabou por mostrar-se insatisfatoria; os niveis de 
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Energia 


Numero 
quantico n 



FIGURA2.2 Niveis de energia do 
atomo de hidrogenio. 


energia previstos pela equagao de Bohr, apresentados e mostrados na Figura 2.2, sao validos 
apenas para o atomo de hidrogenio e para outras situagoes com apenas um eletron, 11 como He + , 
Li 2+ , Be 3+ . Uma caracteristica fundamental do eletron - sua natureza de onda - precisava ser 
considerada. 

A equagao de de Broglie, proposta na decada de 1920, 10 foi responsavel pela natureza de 
onda do eletron. De acordo com de Broglie, todas as particulas moveis tern propriedades de 
onda, descritas pela equagao 



mu 


A = comprimento da onda da particula 
h = constante de Planck 


m = massa da particula 
u = velocidade da particula 


11 A multiplicagao de R H por Z 2 , o quadrado da carga nuclear, e o ajuste da massa reduzida, conforme o caso, fornece uma 
equagao que descreve essas situagoes mais exoticas de um eletron. 
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Particulas com massa suficiente para serem visiveis tem comprimentos de onda muito cur- 
tos, pequenos demais para serem medidos. Os eletrons, por outro lado, tem propriedades de onda 
observaveis, por causa de sua massa muito pequena. 

Os eletrons movendo-se em circulos ao redor do nucleo, como na teoria de Bohr, podem ser 
considerados ondas estacionarias, as quais podem ser descritas pela equaqao de de Broglie. No 
entanto, nao acreditamos mais que seja possivel descrever o movimento de um eletron em um 
atomo com tanta precisao. Esta e uma consequencia de outro principio fundamental da fisica 
moderna, principio da incerteza de Heisenberg, 11 que afirma que existe uma relaqao entre as 
incertezas inerentes na localizaqao e no momento de um eletron. O componente x dessa incerteza 
e descrito como 

Ax = incerteza na posiqao de um eletron 
A ,p x = incerteza do momento do eletron 

A energia das linhas espectrais pode ser medida com alta precisao (por exemplo, dados espec- 
trais recentes de emissao de atomos de hidrogenio na coroa solar indicam uma diferenqa entre a 
n h = 2 e n l = 1 de 82258,9543992821(23) cm _1 )! 12 Isso permite a determinaqao precisa da energia 
dos eletrons nos atomos. Tal precisao na energia tambem implica uma precisao no momento 
(A .p x e pequeno). Portanto, de acordo com Heisenberg, ha uma grande incerteza sobre a localiza- 
qao do eletron (Ax e grande). Isso significa que nao podemos tratar os eletrons como particulas 
simples com seu movimento descrito com precisao, mas em vez disso temos de considerar as pro¬ 
priedades de onda dos eletrons, caracterizadas por um grau de incerteza em sua localizaqao. Em 
outras palavras, em vez de ser capaz de descrever as orbitas precisas dos eletrons, como na teoria 
de Bohr, podemos apenas descrever orbitais, que sao regioes que definem a localizagao provavel 
dos eletrons. A probabilidade de se encontrar um eletron em um ponto especifico no espaqo, 
tambem chamado de densidade de eletrons, pode ser calculada - pelo menos em principio. 

2.2 A equacao de Schrodinger 

Em 1926 e 1927, Schrodinger 13 e Heisenberg 11 publicaram artigos sobre mecanica ondulatoria, 
describes das propriedades de onda de eletrons em atomos, que usavam tecnicas matematicas 
muito diferentes. Apesar das diferentes abordagens, logo ficou demonstrado que suas teorias 
eram equivalentes. As equaqoes diferenciais de Schrodinger sao mais comumente usadas para 
introduzir a teoria, e adotaremos essa pratica. 

A equaqao de Schrodinger descreve as propriedades de onda de um eletron em termos de 
sua posiqao, massa, energia total e energia potencial. A equaqao baseia-se na fun^ao de onda, % 
que descreve uma onda de eletrons no espaqo; em outras palavras, descreve um orbital atomico. 
Na sua notaqao mais simples, a equaqao e 

HV = EV 


Onde 


H = operador hamiltoniano 
E = energia do eletron 
M* = funqao de onda 

O operador hamiltoniano, chamado frequentemente de hamiltoniano, apenas, inclui derivados 
que atuam sobre a funqao de onda. 111 Quando o hamiltoniano e calculado, o resultado e uma 
constante (a energia) vezes A operaqao pode ser realizada em qualquer funqao de onda descre- 
vendo um orbital atomico. Orbitais diferentes tem diferentes funqoes de onda e valores diferentes 


111 Um operador e uma instrugao ou um conjunto de instrugoes que informam o que fazer com a funqao que o segue. Pode 
ser uma instruqao simples como "multiplicar a funqao a seguir por 6", ou pode ser muito mais complicado do que o ope¬ 
rador hamiltoniano. O operador hamiltoniano e por vezes escrito H, com o sfmbolo A (chapeu) designando um operador. 
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de E. Essa e outra maneira de descrever a quantificagao em que cada orbital, caracterizado por 
sua propria fungao tem uma energia caracteristica. 

Na formula utilizada para o calculo dos mveis de energia, o operador hamiltoniano para 
sistemas de um eletron e 


-h 1 ( ii 1 + + _Ze^_ 

877 2 mVax 2 + dy 2 + dz 2 J 4 t 7 s 0 Vx 2 + y 2 + z 2 


Esta parte do operador descreve Esta parte do operador descreve 
a energia cinetica do eletron, sua a energia potencial do eletron, o 
energia de movimento. resultado da atragao eletrostatica 

entre os eletrons e o nucleo. Ela 
e comumente designada como V. 


Onde h = constante de Planck 

m = massa do eletron 
e = carga do eletron 

Vx 2 + y 2 + z 2 =r = distancia do nucleo 


Z = carga do nucleo 
47 T 8 0 = permissividade do vacuo 
Este operador pode ser aplicado a uma fungao de onda 


-h 2 


87 T 2 m\dx 2 dy 


jr_ jr_ d_ 

dz 2 


+ V(x, y, z ) 


^(x, y,z) = E ^(x, y, z) 


Onde 


—Ze 2 _ -Ze 2 

47 T£ 0 r 47 rs 0 V / x 2 + y 2 + z 2 


A energia potencial V 6 o resultado da atragao eletrostatica entre os eletrons e o nucleo. 
As forgas de atragao, como as forgas exercidas entre um nucleo positivo e um eletron negativo, 
sao definidas por convengao como tendo uma energia potencial negativa. Um eletron proximo 
ao nucleo (r pequeno) e fortemente atraido para o nucleo e tem uma grande energia potencial 
negativa. Eletrons mais distantes do nucleo tem energias potenciais pequenas e negativas. Para 
um eletron em uma distancia infinita do nucleo (r = 00 ), a atragao entre o nucleo e o eletron e 
zero, e a energia potencial e zero. O diagrama de nivel de energia do atomo de hidrogenio na 
Figura 2.2 ilustra esses conceitos. 

Porque n varia de 1 ate 00 , e cada orbital atomico e descrito por um unico, nao ha limite 
para o numero de solugoes da equagao de Schrodinger para um atomo. Cada W descreve as 
propriedades de onda de um determinado eletron em um orbital espedfico. A probabilidade de 
encontrar um eletron em um determinado ponto no espago e proporcional a fungao ' V P 2 . Algumas 
condigoes sao necessarias para uma solugao fisicamente realista para M/ 1 : 

1. A fungao de onda ^ deve ser de valor Nao pode haver duas probabilidades para um 
unico. eletron em qualquer posigao no espago. 


2. A fungao de onda e seus primeiros 
derivados devem ser contmuos. 

3. A fungao de onda deve aproximar- 
-se de zero conforme r se aproxima 
de infinito. 


A probabilidade deve ser definida em todas as 
posigoes no espago e nao pode mudar abrupta- 
mente de um ponto para outro. 

Para grandes distancias do nucleo, a probabili¬ 
dade deve ficar cada vez menor (o atomo deve 
ser finito). 
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4. A integral 


J 'VIV 

espago todo 


dr 


1 


A probabilidade total de um eletron estar em 
algum lugar no espago = 1. Isso e denominado 
normalizacao da fungao de onda. IV 


5. A integral 


dr 


espago todo 


0 


e S ^° f un 9 ^es de onda para eletrons em 
diferentes orbitais dentro de um mesmo atomo. 
Todos os orbitais em um atomo devem ser orto- 
gonais entre si. Em alguns casos, isso significa 
que os eixos dos orbitais devem ser perpendicu- 
lares, assim como os orbitais p x , p y e p z . 


2.2.1 A partfcula em uma caixa 

Um exemplo simples da equagao de onda, a partfcula em uma caixa unidimensional, demonstra 
como estas condigoes sao usadas. Forneceremos um esbogo do metodo; os detalhes estao disponf- 
veis em outras fontes. * * * v A “caixa” e demonstrada na Figura 2.3. A energia potencial V(x) dentro da 
caixa, entre v = 0 ex = a, e definida como sendo zero. Fora da caixa, a energia potencial e infinita. 
Isso significa que a partfcula fica completamente presa na caixa e ela precisaria de uma quantidade 
infinita de energia para sair da caixa. No entanto, nao ha forgas agindo sobre ela dentro da caixa. 
A equagao de onda para locais dentro da caixa e 


-/r A'Al'fxA 
877 2 m\ dx 2 J 


E ^P(x), porque V(x) = 0 


Fungoes seno e cosseno tern as propriedades que associamos as ondas - amplitude e um 
comprimento de onda bem definido - e, portanto, podemos propor que as caracterfsticas da onda 
de nossa partfcula sejam descritas por uma combinagao de funqoes seno e cosseno. Uma soluqao 
geral para descrever as ondas possfveis na caixa seria 

M/ 1 = A sen rx + B cos sx 


onde A, B, res sao constantes. A substituiqao na equaqao de onda fornece a soluqao para res 
(ver Problema 8(a) no final do capftulo): 

r = s = V2 mE — 
h 

Como '\P deve ser contfnuo e deve ser igual a zero emv<0 ex> a (porque a partfcula esta 
confinada a caixa), M/ 1 deve tender a zero emx = 0ex = fl. Como cos sx = 1 para v = 0, pode 
ser igual a zero na soluqao geral acima somente se B = 0. Isso reduz a expressao de para 

x \ r = A sen rx 


V = oo 


v=o 


V=oo 


0 x - a 

FIGURA 2.3 Energia potencial para a partfcula 
em uma caixa. 


w Porque as funqoes de onda podem ter valores imaginarios (contendo \/—l), (onde ' V P* designa o conjugado com- 

plexo de e usado para fazer a real integral. Em muitos casos, as funqoes de onda elas mesmas sao reais, e a integral 


/ 


espago todo 

v G. M. Barrow, Physical Chemistry, 6th ed., McGraw-Hill, New York, 1996, pp. 65, 430, denomina isso problema das 
"partfculas em uma linha". Outros textos de ffsico-quhnica tambem incluem soluqoes para esse problema. 
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Em x = a, ^ tambem deve ser igual a zero. Portanto, o seno de ra = 0, que so e possivel se 
ra for um multiplo integral de ir. 

± nir 

ra = ± niT ou r = - 

a 


Onde n = qualquer numero inteiro * 0. VI Porque valores positivos e negativos produzem os 
mesmos resultados, substituindo o valor positivo por r na solugao para r teremos 

n7T \ 277 
r = — = V 2m E — 

a h 


Essa expressao pode ser resolvida para E\ 

n 2 h 2 


8ma 2 


Esses sao os niveis de energia previstos pelo modelo de particula em uma caixa para qual¬ 
quer particula em uma caixa unidimensional de comprimento a. Os niveis de energia sao quan- 
tificados de acordo com os numeros quanticos n- 1, 2, 3, ... 

Substituindo r = mr/a na fun^ao de onda temos 

nirx 

= A sen- 

a 


E aplicando a exigencia de normalizagao 


J dr = 1 temos 


A = 



A solugao total e entao 



As fungoes de onda resultantes e seus quadrados para os tres primeiros estados - o estado 
fundamental (n = 1) e os primeiros dois estados excitados (n = 2 e n = 3) - sao apresentados na 

Figura 2.4. 

As fungoes de onda quadradas sao as densidades de probabilidade; mostram uma diferenga 
entre o comportamento da mecanica classica e o comportamento quantico de um eletron em uma 
caixa desse tipo. A mecanica classica preve que o eletron tenha igual probabilidade de estar em 
qualquer ponto na caixa. A natureza ondulatoria do eletron confere a ele probabilidades variadas 
em diferentes locais na caixa. Quanto maior for o quadrado da amplitude de onda do eletron, 
maior sera a probabilidade do eletron estar localizado na coordenada especificada, quando na 
energia quantificada definida pela 


Particula em uma caixa Particula em uma caixa Particula em uma caixa 

n =3 n=2 n =1 



xla x/a x ! a 

FIGURA 2.4 Fungoes de onda e seus quadrados para a particula em uma caixa com n = 1,2 e 3. 


VI Se n = 0, entao r = 0e' v P = 0em todos os pontos. A probabilidade de encontrar a particula e / dx = 0; se a 
particula for um eletron, entao nao havera nenhum eletron. 
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2.2.2 Numeros quanticos e fungoes de onda atomicas 

O exemplo da particula na caixa mostra como uma fungao de onda atua em uma dimensao. 
Matematicamente, os orbitais atomicos sao solugoes discretas das equagoes tridimensio- 
nais de Schrodinger. Os mesmos metodos utilizados para a caixa unidimensional podem ser 
expandidos para atomos, tridimensionalmente. Essas equagoes orbitais incluem tres numeros 
quanticos n, l e m v Um quarto numero quantico, m s , resultado de corregoes relativisticas 
para a equagao de Schrodinger, conclui a descrigao, representando o momento magnetico do 
eletron. Os numeros quanticos sao resumidos na Tabela 2. 2. As Tabelas 2.3 e 2.4 descrevem 
as fungoes de onda. 

O numero quantico n e responsavel principalmente por determinar a energia global de um 
orbital atomico; os outros numeros quanticos tern menores efeitos sobre a energia. O numero 
quantico l determina o momento angular e a forma de um orbital. O numero quantico m l deter- 
mina a orientagao do vetor momento angular em um campo magnetico ou a posigao do orbital 
no espago, como mostrado na Tabela 2.3. O numero quantico m s determina a orientagao do 
momento magnetico do eletron em um campo magnetico, sob a diregao do campo (+|) ou 
oposto a ele (— ^). Quando nenhum campo esta presente, todos os valores de m /9 associados a 
um determinado n - todos os tres orbitais p ou todos os cinco orbitais d - tern a mesma energia 
e ambos os valores de m s tern a mesma energia. Juntos, os numeros quanticos n 9 lem l definem 
um orbital atomico. 

O numero quantico m s descreve o spin do eletron no orbital. Este quarto numero quantico 
e compativel com uma famosa observagao experimental. Quando um feixe de atomos de metais 
alcalinos (cada um com um unico eletron de Valencia) passa atraves de um campo magnetico, o 
feixe se divide em duas partes; metade dos atomos e atraida por um polo magnetico, e a outra 
metade e atraida pelo polo oposto. Como na fisica classica, particulas carregadas em movimento 
geram momentos magneticos, e comum atribuir o momento magnetico de um eletron a sua 
rotagao - como se um eletron fosse uma pequena barra magnetica - com a orientagao do campo 
magnetico do vetor sendo uma fungao da diregao de rotagao (sentido anti-horario versus sentido 
horario). No entanto, o spin de um eletron e uma propriedade mecanica puramente quantica. A 
aplicagao da mecanica classica para um eletron e imprecisa. 

Uma caracteristica que deve ser mencionada e o aparecimento de i ( = \/—1) nas equagoes 
de onda dos orbitais p e d na Tabela 2.3. Como e muito mais conveniente trabalhar com fungoes 
reais do que com fungoes complexas, geralmente aproveitamos outra propriedade da equagao 


TABELA 2.2 Numeros quanticos e suas propriedades 


Simbolo 

Nome 

Valores 

Papel ■ 

n 

Principal 

1,2,3, ... 

Determina a maior parte da energia 

l 

Momento angular vn 

0, 1,2, ... ,n- 1 

Descreve a dependencia angular e 
contribui para a energia 


Magnetico 

0,± 1,±2, ... ,±1 

Descreve a orientagao espacial (mo¬ 
mento angular na diregao z) 

m s 

Spin 

± 1/2 

Descreve a orientagao de rotagao 
do eletron (momento magnetico) no 
espago 

Orbitais com valores diferentes de / sao conhecidos pelos seguintes rotulos, derivados de primeiros 
termos para diferentes famflias de linhas espectroscopicas: 

/ 

0 1 2 

3 4 

5, ... 

Rotulo 

s p d 

/ g 

continuando em ordem alfabetica 


vn Tambem chamado de numero quantico azimutal. 
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TABELA 2.3 Fun^des de onda do atomo de hidrogenio: fun^des angulares 


Fatores angulares 



Fungoes de onda reais 



Fungoes 

Em coordenadas 

Em coordenadas 


Relacionados ao momento angular 

de 0 

polares 

cartesianas 

Formas Rotulo 


/ 


mi ( l ) 


00 ) 0 

UP) o 


2(d) 0 


1 


V 277 
1 

V 277 

+1 1 

V2tt ' 

-1 1 

1 

\Zl7T 


+1 1 


\Zl7T 

-1 1 

+2 1 

V277 1 

1 


,2/0 


-2 


0 

1 

V2 

V6 

2 

2 

V 3 


cos # 


sen # 


sen 0 

2 

2vl (3C ° s2e_1) 

VI? 

2 

vi? 


cos # sen# 


\flrr 


2 

VI? 

4 

-24 VI? 


cos # sen0 


sen 2 # 


3 — T\[rr 


sen 2 # 


eo>(#, 0 ) 

1 


1 3 


2 V 77 


cos # 


0 O(x, y, z) 

1 

2 V 77 

1 [j z 

2 V 77 r 


O 


* Pz 




1 

2V 

[3 

' — sen# cos 0> 

77 

1 

20 

/~3" x 
/ 77 r 



0" ' 

1 

2V 

[3 

1 — sen# sen0> 

77 

1 

2A 

fry 

1 77 r 



1 /5 


4 V 77 


1 15 


2 V 77 


1 15 


2 V 77 


1 /15 


4 v 77 


(3 cos 2 # - 1) 

cos # sen# cos 

cos # sen# sen0> 

sen 2 # cos 20> 


1_ [J (2z 2 - x 2 - /) 

4v 77 


7^ 


1 15 xz 


2 V 77 r 2 


1 /l5 


2 V 77 r 2 

1_ /15 V - /) 
4 1 



r 2 


1 /15 


,»/ — sen 2 # sen 20> 
4 V 77 


1 /15 xy 


4 V 77 r 2 


"t/S" 




dx 2 —y 2 


Fonte : Hydrogen Atom Wave Functions: Angular Functions, Physical Chemistry, 5th ed.,Gordon Barrow (c) 1988. McGraw-Hill Companies, Inc. 

NOTA: As rela95es (e l<t> — e~ l<t> )/(2i) = sen 0 e (e l<t> + e~ l(f> )/2 = cos0 podem ser usadas para converter as fum^oes exponenciais imaginarias em fun^oes trigono- 
metricas reais, combinando os dois orbitais com m 1 = ±1 para obter dois orbitais com sen 0 e cos 0. De forma semelhante, os orbitais com m 1 = ±2 resultam em 
fun^Ses reais com cos 2 0 e sen 2 0. Essas fum^oes entao foram convertidas para a forma cartesiana usando as fum^oes x=r sen 6 cos 0, y = r sen 6 sen 0 e z = r cos 6. 


de onda. Para equates diferenciais deste tipo, qualquer combina 9 ao linear das sok^oes para a 
equagao - somas ou diferen 9 as de fun 9 oes, com cada uma multiplicada por algum coeficiente 
- e tambem uma solu 9 ao para a equa 9 ao. As combina 9 oes geralmente escolhidas para os orbitais 
p sao a soma e a diferen 9 a dos orbitais p tendo m / = +1 e -1, normalizado, multiplicando-se as 
constantes 1 e * , respectivamente: 

V2 V? 


1 

v? 


1 1/3 

*2= 77V^+i + ^- 1 ) = sen0cos <f> 




^=(^ +1 — W-i) = — [/?(r)] sen# sen cp 


^ Spl ' *' — V 2T 1 
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z 



x 


Coordenadas esfericas 


z 



x 


Elemento de volume 

FIGURA2.5 Coordenadas 
esfericas e elemento de volume 
para um nivel esferico em coor¬ 
denadas esfericas. 


TABELA 2.4 Fungdes de onda do atomo de hidrogenio: fungdes radiais 


Orbital 


Is 


2s 


2P 


3s 


3 p 


3d 


Fungdes radiais R{r), como a = Zr/a 0 


R 9 , = 2 


Z_ 

flo. 

Z 

2a 0 . 


3/2 


3/2 


(2 - &)e 


-all 


R 2p ~ 


1 

V3 L2a 0 

3/2 


R\k — _ 


R 3p ~ 


R^ — 


2 

' Z " 

27 

.3 a 0 _ 


1 

81V3- 


1 


(27 - 18o- + 2a 2 )e~ a/3 


8lVl5 


2Z 

i 0 

2Z 
a o. 


(6 — a) a e 


-a/3 


3/2 


O mesmo procedimento usado nas fungoes para o orbital d para m l = ± 1 e ± 2 fornece as fun^oes 
na coluna 00(0, <fi) na Tabela 2.3, que sao os orbitais d ja conhecidos. O orbital d z 2 (m l = 0) real- 
mente usa a fun 9 ao 2 z 2 - x 2 - y 1 , que podemos resumir como z 2 por questoes de conveniencia. vln 
Essas fungoes agora sao fun^oes reais, entao e qr* - qr2 

Uma observagao mais detalhada da equagao de Schrodinger mostra a origem matematica 
dos orbitais atomicos. Em tres dimensoes, o ^ pode ser expresso em termos de coordenadas 
cartesianas (x, y, z), ou em termos de coordenadas esfericas (r, 0, </>). As coordenadas esfericas, 
como mostrado na Figura 2.5, sao especialmente uteis, ja que r representa a distancia desde o 
nucleo. A coordenada esferica 0 e o angulo entre o eixo z, variando de 0 a 77, e 0 e o angulo a 
partir do eixo x, variando de 0 a 277 . A conversao entre as coordenadas cartesianas e esfericas e 
realizada com as seguintes expressoes: 

x-r sen 0 cos 0 

y - r sen 0 sen cf> 

z = r cos 0 

Nas coordenadas esfericas, os tres lados do elemento de volume sao r dO , r sen 0 d<fi e Jr. O 
produto dos tres lados e r 2 sen 0 J0 J</> Jr, equivalente a dx dy dz . O volume da camada delgada 
entre r e r + dr 6 4zrr 2 dr que e a integral de </> de 0 a 77 e acima de 0 de 0 a 277. Essa integral e 
util para descrever a densidade de eletrons em fungao da distancia do nucleo. 

A onda M/ 1 pode ser fatorado em um componente radial e dois componentes angulares. A 
fungao radial R descreve a densidade de eletrons em diferentes distancias do nucleo; as fun- 
g5es angulares 0eO descrevem a forma do orbital e sua orientagao no espago. Os dois fatores 
angulares sao algumas vezes combinados em um fator unico, chamado Y: 

^ (r, 0, 0) = 7?(r)0(0)O((/>) = R(r)Y(0, 0) 


vm Deverfamos realmente chama-lo de orbital d 2z ^- x ^-y-. 
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FIGURA2.6 Orbitais atomicos 
selecionados por Gary 0. 
Spessard e Gary L. Miessler. 
(Reimpresso com permissao.) 


R e uma fungao somente de r; Y e uma fungao de 0 e e fornece o formato caracteristico de s, 
p, d e outros orbitais. R, 0 e O sao mostradas separadamente nas Tabelas 2.3 e 2.4. 

Fungdes angulares 

As fungoes angulares 0 e $ determinam como a probabilidade muda de um ponto para 
outro, a uma determinada distancia do centro do atomo. Em outras palavras, eles dao a forma 
dos orbitais e sua orientagao no espago. As fungoes angulares 0 e O sao determinadas pelos 
numeros quanticos / e m v As formas dos orbitais s, p e d sao mostradas na Tabela 2.3 e na 

Figura 2.6. 

No centro da Tabela 2.3 vemos as formas para a parcela 0. Quando a parcela O esta incluida, 
com valores de <fi = 0 a 277, temos as formas tridimensionais na coluna mais a direita. Nos diagra- 
mas tridimensionais dos orbitais na Tabela 2.3, os lobulos orbitais sao sombreados onde a fungao 
de onda e negativa. Os diferentes matizes dos lobulos representam sinais diferentes da fungao de 
onda T 7 . E util diferenciar as regioes de sinais opostos, por causa das ligagoes, como veremos no 
Capitulo 5. 

Fungoes radiais 

O fator radial R(f) (Tabela 2.4) e determinado pelos numeros quanticos n e /, os numeros quan¬ 
ticos principais e do momento angular. 

A fungao de probabilidade radial e a fungao de 47rr 2 R 2 . Isso descreve a probabilidade de 
encontrar o eletron em uma determinada distancia do nucleo, somados ao longo de todos os angu- 
los, com o fator 4irr 2 o resultado da integragao de todos os angulos. As fungoes de probabilidade 
radial e fungoes de onda radiais sao plotadas para os orbitais n- 1, 2 e 3 na Figura 2.7. Tanto R(r ) 
quanto 47 tv 2 R 2 sao dimensionados com a 0 , o raio de Bohr, para produzir unidades razoaveis nos 
eixos dos graficos. O raio de Bohr, a 0 = 52,9 pm, e uma unidade comum na mecanica quantica. 
E o valor do r no maximo T' 2 para um orbital Is de hidrogenio (a distancia mais provavel do 
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FunQoes de onda radiais 





Fungoes de probabilidade radial 




r/a 0 




FIGURA2.7 Fun^oes de onda 
radiais e fun^oes de probabili¬ 
dade radial. 



r/a 0 
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nucleo de hidrogenio para o eletron de Is), e tambem e o raio da orbita n- 1 de acordo com o 
modelo de Bohr. 

Em todos os graficos de probabilidade radial, a densidade de eletrons ou a probabilidade 
de encontrar o eletron cai rapidamente alem do seu maximo a medida que aumenta a distan- 
cia deste ate o nucleo. A densidade cai mais rapidamente para o orbital Is; para r = 5 a 0 , a 
probabilidade se aproxima de zero. Por outro lado, o orbital 3d tern um maximo em r = 9a 0 e 
nao se aproxima de zero ate aproximadamente r = 20a 0 . Todos os orbitais, incluindo os orbi- 
tais s, tern probabilidade zero no centro do nucleo, porque 4irr 2 R 2 = 0 em r = 0. As fungoes 
da probabilidade radial sao uma combinagao de 47rr 2 , que aumenta rapidamente com r e R 2 , 
que pode ter maximos e minimos, mas geralmente diminui exponencialmente com r. O pro- 
duto desses dois fatores revela as probabilidades caracteristicas vistas nos graficos. Como as 
rea^oes quimicas dependem do formato e da extensao dos orbitais em grandes distancias do 
nucleo, as fungoes da probabilidade radial ajudam a mostrar quais orbitais sao mais provaveis 
de serem envolvidos nas reagoes. 

Superficies nodais 

A grandes distancias do nucleo, a densidade dos eletrons ou a probabilidade de encontrar o 
eletron cai rapidamente. O orbital 2s tambem tern uma superficie nodal, uma superficie com 
densidade zero de eletrons, neste caso uma esfera com r = 2 a 0 onde a probabilidade e zero. 
Os nodulos aparecem naturalmente como um resultado da natureza ondulatoria do eletron. 
Um nodulo e uma superficie onde a fun 9 ao de onda e zero, quando muda de sinal (como em 
r = 2 a 0 no orbital 2s). Isso requer que 'VP = 0, e a probabilidade de encontrar o eletron em 
qualquer ponto na superficie tambem e zero. 

Se a probabilidade de encontrar um eletron for zero OP 2 = 0), deve tambem ser igual a 
zero. Como 


T' (r, 6 , 0) = R(r)Y(0, </>) 

a fim de que = 0 ou R(r) = 0 ou Y (i 9 , 0) = 0. Portanto, podemos determinar as superficies 
nodais, definindo as condigoes em que R = 0 ou Y = 0. 

A Tabela 2.5 apresenta resumidamente os nodulos para varios orbitais. Observe que o numero 
total de nodulos em qualquer orbital e n - 1, se os nodulos conicos de alguns orbitais d e/forem 
contados como dois nodulos. IX 


TABELA 2.5 Superficies nodais 


Nodulos angulares [Y [ 0 , 4 >) = 0] 
Exemplos (numero de nodulos angulares) 


orbitais s 0 

orbitais p 1 piano para cada orbital 

orbitais d 2 pianos para cada orbital, exceto d z 2 

1 superficie conica para d z 2 


Nodulos radiais [R (r) 0] 
Exemplos (numero de nodulos radiais) 


Is 

0 

2p 

0 

3d 

0 

2s 

1 

3P 

1 

Ad 

1 

3s 

2 

4 P 

2 

5 d 

2 


z y 




IX Matematicamente, a superficie nodal para o orbital d z 2 e uma superficie, mas, neste caso, encaixa-se melhor no padrao 
se considerado como dois nodulos. 
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FIGURA2.8 Superficies de 
densidade eletronica constante 
para orbitais atomicos selecio- 
nados. 

(a)-(d) 0 piano transversal e 
qualquer piano que contem o 
eixo z. 

(e) A segao transversal e tomada 
atraves do piano xz ou yz. 

(f) A segao transversal e tomada 
atraves do piano xy. 

(Figuras (b)-(f) Reproduzidas 
com consentimento de E. A. 
Orgyzlo e G.B. Porter, in J. Chem. 
Educ., 40, 258. Copyright 1963. 
American Chemical Society.) 


Os nodulos angulares sao observados quando Y - 0 e sao planares ou conicos. Os nodulos 
angulares podem ser determinados em termos de 6 e <fi, mas pode ser mais facil de visualizar 
se Y for expresso em coordenadas cartesianas (x, y, z) (ver Tabela 2.3). Alem disso, podem ser 
encontradas regioes onde a fungao de onda e positiva e outras em que e negativa. Essa infor- 
magao sera util ao trabalhar com orbitais moleculares nos capitulos posteriores. Ha / nodulos 
angulares em qualquer orbital, com a superficie conica nos orbitais d z 2 - e outros orbitais tendo 
nodulos conicos - considerados dois nodulos. 

Os nodulos radiais (nodulos esfericos) ocorrem quando R = 0. Eles conferem ao atomo 
uma aparencia em camadas, mostrada na Figura 2.8 para os orbitais 3s e 3 p z . Esses nodulos 
ocorrem quando a fungao radial muda de sinal; eles sao representados nos graficos de fungao 
radial por R(r) = 0 e nos graficos de probabilidade radial por 4irr 2 R 2 = 0. Os orbitais de menor 
energia de cada classificagao (Is, 2 p, 3d, 4/etc.) nao tern nodulos radiais. O numero de nodulos 
radiais aumenta a medida que n aumenta; o numero de nodulos radiais para um dado orbital e 
sempre x igual a n - l - 1. 

As superficies nodais podem ser intrigantes. Por exemplo, um orbital p tern um piano nodal 
atraves do nucleo. Como um eletron pode estar em ambos os lados de um nodulo ao mesmo 



(a) Cl :3s 



(d) Ti 3+ :3 d 2 



(b) C:2 p z 



(e) Ti 3+ :3d x 2_ y 2 




x Novamente, considerando uma superficie conica nodal, como para um orbital d z 2, como sendo dois nodulos. 
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tempo, sem nunca ter estado no nodulo, no qual a probabilidade e zero? Uma explicagao e que a 
probabilidade nao vai exatamente a zero XI com base em argumentos relativistas. 

Outra explicagao e que essa questao realmente nao tern sentido para um eletron compor- 
tando-se como uma onda. Lembre-se do exemplo da particula na caixa. A Figura 2.4 mostra 
nodulos em x/a = 0,5 para n- 2 e em x/a = 0,33 e 0,67 para n- 3. Os mesmos diagramas pode- 
riam representar as amplitudes de movimento de cordas vibrando na frequencia fundamental (n - 
1) e multiplos de 2 e 3. Uma corda de violino, ao ser tocada, vibra em uma frequencia especifica, e 
os nodulos em que a amplitude da vibragao e zero sao um resultado natural. A amplitude zero nao 
significa que a corda nao existe nestes pontos, mas simplesmente que a magnitude de vibragao e 
zero. Tambem ha uma onda de eletrons no nodulo, em ambos os lados de uma superficie nodal, 
assim como existe a corda do violino e em ambos os lados dos pontos tendo zero amplitude. 

Ainda outra explicagao, em um tema mais leve, foi sugerida por R. M. Fuoss para um dos 
autores em uma aula sobre ligagoes quimicas. Parafraseando Sao Tomas de Aquino, ”os anjos 
nao sao seres materiais. Portanto, podem estar em um lugar primeiro e mais tarde em outro, sem 
nunca terem estado entre ambos”. Se a palavra “eletrons” substituisse a palavra “anjos”, teriamos 
uma interpretagao semiteologica dos nodulos. 


EXEMPLO 2.1 


Estrutura nodal de p z . O fator angular 7 e dado na Tabela 2.3, em termos de coordenadas 
cartesianas: 



2 V 77 r 


Este orbital e designado p z porque z aparece na expressao de Y. Para um nodulo angular, 

Y deve ser igual a zero, o que e verdadeiro somente se z = 0. Portanto, z = 0 (o piano xy) e 
uma superficie nodal angular para o orbital p z , como mostrado na Tabela 2.5 e na Figura 2.8. 
A fungao de onda e positiva onde z > 0 e negativa onde z < 0. Alem disso, um orbital 2p z 
nao tern nenhum nodulo radial (esferico), um orbital 3p_ tern um nodulo radial, e assim por 
diante. 

A estrutura nodal de di i 

1 /IS (x 2 ~y 2 ) 

4 V ^ r 2 

Aqui, a expressao x 2 -y 2 aparece na equagao, portanto, a designagao e 
Como existem duas solugoes para a equagao 7=0 (ajustes x 2 - y 2 = 0, as solugoes 
sao x = y e x = -y), os pianos definidos por estas equagoes sao as superficies angulares 
nodais. Sao pianos que contem o eixo z e fazem angulos de 45° com os eixos x ey (Ver 
Tabela 2.5). A fungao e positiva onde x > y e negativa onde x < y. Alem disso, um orbital 
3d x 2_ y 2 nao tern nenhum nodulo radial, ^d x i _ y 2 tern um nodulo radial e assim por diante. 

EXERCICI0 2.2 Descrever as superficies nodais angulares para um orbital d x 2 , cuja fungao de 
onda angular e 



EXERCICI0 2.3 Descrever as superficies nodais angulares para um orbital d xz , cuja fungao de 
onda angular e 

1 /15 xz 

2 V 7T r 2 

O resultado dos calculos e o conjunto de orbitais atomicos familiares aos quimicos. A Figura 2.6 
mostra o diagrama dos orbitais 5 1 , p e d, e a Figura 2.8 mostra as linhas de densidade eletronica 
constante em varios orbitais. Diferentes sombreamentos nos lobulos dos orbitais vistos na Figura 


XI A. Szabo, J. Chem. Educ., 1969, 46, 678 explica que a probabilidade do eletron em uma superficie nodal tern um valor 
muito pequeno e finito. 








26 2 


Estrutura atomica 


2.6 indicam sinais diferentes de amplitude da onda de eletrons e as superficies externas mostra- 
das contem 90% da densidade total de eletrons dos orbitais. Os orbitais que usamos sao os mais 
comumente usados pelos quimicos; outros que tambem sao solugoes da equagao de Schrodinger 
podem ser escolhidos para fins especiais. 14 

As fungoes angulares para orbitais/sao fornecidas no Apendice B-8. Recomendamos que 
o leitor use os recursos da internet que apresentam uma grande variedade de orbitais atomicos 
- incluindo / g e orbitais mais elevados mostram os nodulos radiais e angulares e fornecem 
informagoes adicionais. xn 

2.2.3 O principio de Aufbau 

Limitagoes nos valores dos numeros quanticos levaram ao desenvolvimento do principio de Aufbau 
(em alemao, Aufbau significa estrutura), pelo qual a estrutura de eletrons em atomos resulta de um 
aumento contmuo dos numeros quanticos. O nivel de energia padrao apresentado na Figura 2.2 
descreve o comportamento de eletrons em um atomo de hidrogenio, onde ha apenas um eletron. No 
entanto, interagoes entre eletrons em atomos polieletronicos exigem que a ordem de preenchimento 
dos orbitais seja especificada quando mais de um eletron esta presente no mesmo atomo. Neste 
processo, comegamos com os menores valores de n, l e m [ (1, 0 e 0, respectivamente) e ambos os 
valores de m s (arbitrariamente, vamos usar + f primeiro). Tres regras vao, entao, nos dar a ordem 
correta para os eletrons restantes, a medida que aumentamos os numeros quanticos na ordem m /5 
m s , l zn. 

1. Os eletrons sao posicionados nos orbitais para dar a menor energia eletronica total para o 
atomo. Isso significa que os menores valores de n e / sao preenchidos primeiro. Como os 
orbitais dentro de cada subnivel (p , d etc.) tern a mesma energia, as ordens para valores de 
m l e m s sao indeterminadas. 

2. O principio de exclusao de Pauli 15 determina que cada eletron em um atomo tenha um 
unico conjunto de numeros quanticos. Pelo menos um numero quantico deve ser diferente 
de todos os outros eletrons. Este principio nao vem da equagao de Schrodinger, mas da 
determinagao experimental das estruturas eletronicas. 

3. A regra de Hund da multiplicidade maxima 16 determina que os eletrons sejam posicio¬ 
nados em orbitais para dar a maxima rotagao total possivel (o numero maximo de rotagoes 
paralelas). Dois eletrons no mesmo orbital tern uma energia maior do que dois eletrons em 
orbitais diferentes, por causa da repulsao eletrostatica (veja a seguir); eletrons no mesmo 
orbital se repelem mutuamente mais do que eletrons em orbitais separados. Portanto, essa 
regra e uma consequencia da regra da energia mais baixa (Regra 1). Quando ha de um a 
seis eletrons em um subnivel p , as disposigoes necessarias sao as indicadas na Tabela 2.6. 


TABELA 2.6 Regra de Hund e multiplicidade 


Numero de 
eletrons 

Disposigao 

e desemparelhado 

Multiplicidade 

1 

t 

1 

2 

2 

t t 

2 

3 

3 

t t t 

3 

4 

4 

tit t 

2 

3 

5 

11 11 t 

1 

2 

6 

11 11 t i 

0 

1 


xn Dois exemplos sao <http://www.orbitals.com> e <http://winter.group.shef.ac.uk/orbitron> (em ingles). 
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(A multiplicidade de rotates e o numero de eletrons desemparelhados mais 1 ou n + 1). 

Qualquer outra disposigao dos eletrons resulta em menos eletrons desemparelhados. xnl 

A regra de Hund e uma consequencia da energia necessaria para o emparelhamento de 
eletrons no mesmo orbital. Quando dois eletrons carregados negativamente ocupam a mesma 
regiao do espago (mesmo orbital) em um atomo, repelem um ao outro, com uma energia 
coulombiana de repulsao, TL c , por pares de eletrons. Como resultado, essa forga repulsiva 
favorece eletrons em diferentes orbitais (diferentes regioes do espago), em detrimento de ele¬ 
trons nos mesmos orbitais. 

Alem disso, ha uma energia de troca, Il e , que decorre de consideragoes puramente de 
mecanica quantica. Esta energia depende do numero de possiveis trocas entre dois eletrons 
com a mesma energia e o mesmo spin. Por exemplo, a configuragao eletronica de um atomo de 
carbono e Is 2 2 s 2 2 p 2 . Os eletrons 2 p podem ser posicionados nos orbitais p de tres maneiras: 

( 1 ) 1 1 _( 2 ) A _ k _( 3 ) 1 A _ 

Cada um destes corresponde a um estado com uma energia determinada. O estado (1) 
envoive energia coulombiana de repulsao, Il c , porque e o unico que emparelha eletrons no mesmo 
orbital. A energia desse estado e maior do que dos outros dois, com Il c sendo o resultado da 
repulsao entre dois eletrons. 

Nos dois primeiros estados, ha apenas uma maneira possivel de dispor os eletrons para dar 
o mesmo diagrama, porque ha apenas um unico eletron em cada nivel com spin + ou -. Esses 
eletrons podem ser distinguidos uns dos outros com base nessa caracteristica. No entanto, no 
terceiro estado, os eletrons possuem o mesmo spin e sao, portanto, indistinguiveis uns dos outros. 
Entao, ha duas maneiras possiveis pelas quais os eletrons podem ser organizados: 

^ 1 __ 1 2 _ A. _(uma troca de eletrons) 

Como ha duas maneiras possiveis pelas quais os eletrons no estado (3) podem ser organizados, 
podemos dizer que ha um par de possiveis trocas entre essas disposigoes, descritas como uma 
troca de eletrons paralelos. A energia envolvida em tal troca de eletrons paralelos e denominada 
II^,; cada troca estabiliza (diminui a energia) um estado eletronico, favorecendo os estados com 
rotagoes mais paralelas (regra de Hund). Portanto, o estado (3), que e estabilizado por uma troca 
de eletrons paralelos, e inferior em energia ao estado (2) por H e . 

Os resultados de se considerar os efeitos das energias coulombianas e das energias de troca 
para a configuragao p 2 podem ser resumidos em um diagrama de energia: 


a) _ 


Energia 


( 2 ) 


(3) r 2_ 


O estado (3) e o mais estavel; seus eletrons estao em orbitais separados e tern rotagao para- 
lela. Como o estado (3) tern uma possivel troca de eletrons com rotagao paralela, e inferior em 
energia ao estado (2) por I\ e . O estado (1) e o de energia mais elevada, pois tern dois eletrons 


xm Esta e apenas uma das regras de Hund; as demais serao descritas no Capftulo 11. 
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no mesmo orbital e, portanto, e maior em energia do que o estado (2) por II c . Nem o estado (1) 
nem o (2) sao estabilizados pelas intera 9 oes de troca (zero 11^). 

Em resumo: 

A energia coulombiana de repulsao Il c e uma consequencia da repulsao entre eletrons no 
mesmo orbital. Quanto maior for o numero de tais eletrons emparelhados, maior sera a 
energia do estado. XIV 

A energia de troca Il e e uma consequencia de rotates paralelas de eletrons em orbitais 
separados. Quanto maior for o numero de tais rota 9 oes paralelas, e, consequentemente, 
maior o numero de trocas, menor sera a energia do estado. 

Tanto a energia coulombiana quanto a de troca devem ser levadas em considera 9 ao quando 
se comparam as energias dos diferentes estados eletronicos. 


EXEMPLO 2.2 


Oxigenio 

Com quatro eletrons p , o oxigenio poderia ter dois eletrons desemparelhados 
( t I t t_), ou poderia nao ter nenhum ( t I t i _). 

a. Determine o numero de eletrons que podem ser trocados em cada caso e encontre a ener¬ 
gia coulombiana e a energia de troca. 


t i t 


t l t 


_Esta configura 9 ao tern um par, contribui 9 ao de energia Il c 

_Um eletron com spin i e sem possibilidade de troca. 


_ - _Quatro disposi 9 oes possiveis para eletrons com spin T; tres possibilidades 

de troca (1-2, 1-3, 2-3) mostradas abaixo; contribui 9 ao de energia 3YL e . 

tl t 2 t 3 t 2 tl t 3 t 3 t 2 tl tl t 3 t 2 


No geral, 311 + IT. 


t I t i _ 

cada par de spin. 


tern dois pares nos mesmos orbitais e uma possibilidade de troca para 


No geral, 211^ + 2II c . 

b. Qual estado, 1 L _t_t_ou ^ ^ _ 'LA. _, tern menor energia? 

O estado ^ ^ _ t _ t _e menor em energia porque tern menos energia coulombiana de 

repulsao (II c em compara 9 ao com 2Il c ) e e estabilizado por um maior numero de trocas (311^, 
em compara 9 ao com 211^). 

EXERCfCIO 2.4 Um terceiro estado possivel para a configura 9 ao de p 4 seria 

L i AL _ A Determine as energias coulombiana e de troca desse estado e compare sua 

energia com as dos estados determinados no exemplo anterior. Desenhe um esbo 90 mostrando 
as energias relativas desses tres estados para a configura 9 ao de oxigenio p 4 . 

EXERCICIO 2.5 Um atomo de nitrogenio, com tres eletrons 2 p, poderia ter tres eletrons 
desemparelhados ( L 1 1 ) , ou poderia ter um eletron desemparelhado 

( t i _). 

a. Determine o numero de eletrons que podem ser trocados em cada caso e a energia cou¬ 
lombiana e a energia de troca. Qual estado teria menos energia? 


XIV Em atomos com mais de um eletron (atomos polieletronicos), todos os eletrons estao sujeitos a alguma energia cou¬ 
lombiana de repulsao, mas essa contribuigao e significativamente mais elevada para os eletrons que estao emparelhados 
dentro de orbitais atomicos. 
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b. Um terceiro estado possivel para a configuraqao de 2 p 3 seria t _ i_. De¬ 

termine suas energias coulombiana e de troca e compare a energia deste estado com as 
energias determinadas na parte a. 

Quando os orbitais sao degenerados (tern a mesma energia), tanto a energia coulombiana 
quanto a de troca favorecem configuraqoes desemparelhadas em detrimento das configuraqoes 
emparelhadas. No entanto, se houver uma diferenqa de energia entre os niveis envolvidos, esta 
diferenqa, juntamente com as energias coulombiana e de troca, determinara a configuraqao final, 
com a configuraqao de menor energia considerada como o estado fundamental; a minimizaqao 
da energia e a forqa motriz. Para os atomos, isso geralmente significa que um subnivel (s, p , d) e 
preenchido antes que outro tenha eletrons. No entanto, esta abordagem e insuficiente em alguns 
elementos de transiqao, porque 4s e 3d (ou os mveis mais elevados correspondentes) sao tao 
proximos em energia que a soma dos termos de troca e a energia coulombiana e quase o mesmo 
que a diferenqa de energia entre a 4s e 3d. A Seqao 2.2.4 aborda estes casos. 

Muitos esquemas vem sendo utilizados para prever a ordem de preenchimento dos orbitais 
atomicos. A regra do Klechkowsky afirma que a ordem de preenchimento dos orbitais prosse- 
gue do menor valor disponivel ate a soma n + /. Quando duas combinaqoes tern o mesmo valor, 
aquela com o menor valor de n e preenchida primeiro. Assim, 4s in + l = 4 + 0) e preenchido 
antes 3d (n+ 1 = 3 + 2). Essa regra combinada com as demais mostra a ordem de preenchimento 
da maioria dos orbitais. xv 

Um dos metodos mais simples que se adapta a maioria dos atomos usa a tabela periodica 
organizada como na Figura 2.9. A configuraqao eletronica do hidrogenio e do helio e claramente 
Is 1 e Is 2 . Depois disso, os elementos nas duas primeiras colunas a esquerda (Grupos 1 e 2) pre- 
enchem os orbitais s, com / = 0; aqueles nas seis colunas a direita (Grupos 13 a 18) preenchemos 
orbitais p , com / = 1; e os dez no meio (os elementos de transiqao, Grupos 3 a 12) preenchemos 
orbitais d, com l = 2. A serie dos lantamdeos e actimdeos (numeros 58a71e90a 103) preenche- 


Grupos (IUPAC) 

1 2 3 4 5 6 7 


(EUA tradicionais) 

IA IIA IIIB IVB VB VIB VIIB 









FIGURA 2.9 Preenchimento 

9 10 

11 
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13 

14 

15 

16 17 18 

dos orbitais atomicos na tabela 
periodica. 
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xv Para obter as perspectivas recentes sobre a configuragao eletronica, as energias dos orbitais atomicos, o sistema perio- 
dico e topicos relacionados, consulte S-G. Wang e W. H. E. Schwarz, Angew. Chem. Int. Ed., 2009, 48, 3404. 
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mos orbitais/, com / = 3. Esses dois metodos sao simplificagoes, como indicado nos paragrafos 
seguintes, mas se adaptam a maioria dos atomos e sao pontos de partida para os demais. 

2.2.4 Blindagem 

Em atomos polieletronicos, e dificil prever quantitativamente quais sao as energias dos niveis 
especificos. Uma abordagem util para tais predigoes usa o conceito de blindagem: cada eletron 
age como um escudo contra eletrons mais distantes do nucleo, reduzindo a atragao entre o nucleo 
e os eletrons mais distantes. 

Embora o numero quantico n seja mais importante na determinagao da energia, o numero 
quantico / tambem deve ser incluido no calculo da energia, em atomos com mais de um eletron. 
A medida que o numero atomico aumenta, os eletrons sao atraidos para o nucleo e as energias 
dos orbitais tornam-se mais negativas. Embora as energias diminuam com o aumento de Z, as 
mudangas sao um pouco irregulares devido a blindagem dos eletrons mais externos pelos ele¬ 
trons mais internos. A configuragao eletronica dos atomos da ordem resultante do preenchimento 
orbital e mostrada na Tabela 2.7. 

Como resultado da blindagem e de outras interagoes sutis entre os eletrons, a dependencia 
exclusiva de n para a classificagao da energia dos orbitais (energia maior quanto maior for o 
numero quantico ri), que funciona para especies com um eletron, mantem-se apenas para orbitais 
com menores valores de n (ver Figura 2.10) em especies polieletronicas. Em atomos (e ions) 
multieletronicos, para valores mais elevados de n , como a separagao nas energias orbitais com 
diferentes valores de numero quantico l, torna-se comparavel em magnitude as diferengas de 
energia causadas por n\ a ordem mais simples nao e mantida. 

Por exemplo, considere os mveis n = 3en = 4na Figura 2.10. Para muitos atomos, 
o orbital 4s tern menos energia que os orbitais 3 d. Consequentemente, a ordem de 
preenchimento e... 3s, 3 p, 4s, 3d, 4p... em vez da ordem estritamente baseada no 
aumento de n... 3s, 3 p, 3d, 4s, 4 p... 

Da mesma forma, 5s comega a ser preenchido antes de 4 d e 6s antes de 5 d. Outros 
exemplos podem ser encontrados na Figura 2.10. 

Slater 17 formulou as regras que servem como um guia aproximado para entender esse efeito. 
Essas regras definem a carga nuclear efetiva Z* como uma medida da atragao do nucleo, para 
um eletron especifico: 

Carga nuclear efetiva Z* = Z - S, onde Z = carga nuclear 

S = constante de blindagem 

As regras de Slater para determinar S para um eletron especifico: XVI 

1. A estrutura eletronica do atomo e escrita em ordem crescente de numeros quanticos n e /, 

agrupados da seguinte forma: 

(Is) (2s, 2 p) (3s, 3 p) (3d) (4s, 4 p) (4 d) (4 f) (5s, 5 p) (5 d) (e assim por diante) 

2. Eletrons em grupos a direita nesta lista nao atuam como escudo para eletrons a sua esquerda. 

3. A constante de blindagem S para eletrons nestes grupos pode agora ser determinada. Para 

eletrons de Valencia ns e np: 

a. Cada eletron no mesmo grupo contribui com 0,35 para o valor de S para cada um dos 
outros eletrons no grupo. 

Excegao: um eletron de Is contribui 0,30 para S para outro eletron de Is. 

Exemplo: para uma configuragao 2s 2 2p 5 , um determinado eletron de 2 p tern seis outros 
eletrons no grupo (2s, 2 p). Cada um destes contribui com 0,35 para o valor de S , de uma 
contribuigao total para S de 6 x 0,35 = 2,10. 


xvi 


O esquema de numeraqao original de Slater foi alterado, por questoes de conveniencia. 
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TABELA 2.7 Configuragdes eletronicas dos elementos 


Elemento 

z 

Configuragao 

Elemento 

z 

Configuragao j 

H 

1 

Is 1 

Cs 

55 

[Xe] 6s 1 

He 

2 

Is 2 

Ba 

56 

[Xe]65 2 

Li 

3 

[He] 2s 1 

La 

57 

xvn [Xe] 6s 2 5d 1 

Be 

4 

[ He] Is 2 

Ce 

58 

xvn [Xe] 6s 2 4f l 5d l 

B 

5 

[ He] 2s 2 2p 1 

Pr 

59 

[Xe] 6s 2 4f 3 

C 

6 

[ He] 2s 2 2p 2 

Nd 

60 

[Xe] 6s 2 4f 4 

N 

7 

[ He] 2s 2 2p 3 

Pm 

61 

[Xe] 6s 2 4f 5 

0 

8 

[ He] 2s 2 2p 4 

Sm 

62 

[Xe] 6s 2 4f 6 

F 

9 

[ He] 2s 2 2p 5 

Eu 

63 

[Xe] 6s 2 4f 

Ne 

10 

[ He] 2s 2 2p 6 

Gd 

64 

xvn [Xe] 6s 2 4f 7 5d 1 




Tb 

65 

[Xe] 6s 2 4f 9 

Na 

11 

[Ne] 3^ 1 

Dy 

66 

[Xe] 6s 2 4f 10 

Mg 

12 

[Ne] 35 2 

Ho 

67 

[Xe] 6s 2 4f n 

A1 

13 

[Ne] 3s 2 3p l 

Er 

68 

[Xe] 6s 2 4f 12 

Si 

14 

[Ne] 3s 2 3p 2 

Tm 

69 

[Xe] 6s 2 4f 13 

P 

15 

[Ne] 3s 2 3p 3 

Yb 

70 

[Xe] 6s 2 4f 14 

S 

16 

[Ne] 3s 2 3p 4 

Lu 

71 

[Xe] 6s 2 4f u 5d l 

Cl 

17 

[Ne] 3s 2 3p 5 

Hf 

72 

[Xe] 6s 2 4f u 5d 2 

Ar 

18 

[Ne] 3s 2 3p 6 

Ta 

73 

[Xe] 6s 2 4f u 5d 3 




W 

74 

[Xe] 6s 2 4f l4 5d 4 

K 

19 

[ Ar] 4s l 

Re 

75 

[Xe] 6s 2 4f 14 5d 5 

Ca 

20 

[Ar]45 2 

Os 

76 

[Xe] 6s 2 4f l4 5d 6 

Sc 

21 

[ Ar] 4s 2 3d 1 

Ir 

77 

[Xe] 6s 2 4f u 5d 7 

Ti 

22 

[ Ar] As 2 3d 2 

Pt 

78 

xvn [Xe] 6s l 4f u 5d 9 

V 

23 

[ Ar] 4s 2 3d 3 

Au 

79 

xvn [Xe] 6s l 4f u 5d 10 

Cr 

24 

^[Ar^^^J 5 

Hg 

80 

[Xe] 6s 2 4f l4 5d 10 

Mn 

25 

[ Ar] 4s 2 3d 5 

Tl 

81 

[Xe] 6s 2 4f u 5d l0 6p l 

Fe 

26 

[ Ar] 4s 2 3d 6 

Pb 

82 

[Xe] 65 2 4/ 14 5<7 10 6p 2 

Co 

27 

[ Ar] 4s 2 3d 1 

Bi 

83 

[Xe] 6s 2 4f u 5d l0 6p 3 

Ni 

28 

[ Ar] 4s 2 3d s 

Po 

84 

[Xe] 6s 2 4f l4 5d m 6p 4 

Cu 

29 

xvn [Ar]45 1 3J 10 

At 

85 

[Xe] 6s 2 4f 14 5d 10 6p 5 

Zn 

30 

[ Ar] 4s 2 3d 10 

Rn 

86 

[Xe] 6s 2 4f l4 5d m 6p 6 

Ga 

31 

[ Ar] 4s 2 3d l0 4p l 




Ge 

32 

[Ar]4s 2 3d l0 4p 2 

Fr 

87 

[Rn]7 5 1 

As 

33 

[ Ar] 4s 2 3d 10 4p 3 

Ra 

88 

[ Rn] Is 2 

Se 

34 

[Ar]45 2 3t/ 10 4/ 

Ac 

89 

xvn [ Rn] ls 2 6d l 

Br 

35 

[ Ar] 4s 2 3d 10 4p 5 

Th 

90 

xvn [ Rn] ls 2 6d 2 

Kr 

36 

[Ar]4s 2 3d l0 4p 6 

Pa 

91 

xvn [ Rn] ls 2 5f 2 6d l 




U 

92 

xvn [ Rn] ls 2 5f 3 6d l 

Rb 

37 

[Kr] 5s 1 

Np 

93 

xvn [ Rn] ls 2 5f 4 6d l 

Sr 

38 

[ Kr] 5s 2 

Pu 

94 

[ Rn] ls 2 5f 6 




Am 

95 

[ Rn] ls 2 5f 7 

Y 

39 

[ Kr] 5s 2 4d l 

Cm 

96 

xvn [ Rn] ls 2 5f 7 6d 1 

Zr 

40 

[ Kr] 5s 2 4d 2 

Bk 

97 

[ Rn] ls 2 5f 9 

Nb 

41 

xvn [ Kr] 5s l 4d 4 

Cf 

98 

xvn [ Rn] ls 2 5f 9 6d 1 

Mo 

42 

xvu [ Kr] 5s l 4d 5 

Es 

99 

[ Rn] 7s 2 5f n 

Tc 

43 

[ Kr] 5s 2 4d 5 

Fm 

100 

[ Rn] ls 2 5f 12 

Ru 

44 

xvn [ Kr] 5s l 4d 7 

Md 

101 

[ Rn] ls 2 5f 13 

Rh 

45 

xvn [ Kr] 5 s l 4d* 

No 

102 

[Rn]7s 2 5/ 14 

Pd 

46 

xvu [ Kr] 4d 10 

Lr 

103 

[ Rn] ls 2 5f u 6d l 

Ag 

47 

xvn [ Kr] 554J 10 

Rf 

104 

[ Rn] ls 2 5f l4 6d 2 

Cd 

48 

[ Kr] 5s 2 4d 10 

Db 

105 

[ Rn] ls 2 5f u 6d 3 

In 

49 

[Kr] 55 2 4<i 10 5p 1 

Sg 

106 

[Rn] ls 2 5f l4 6d 4 

Sn 

50 

[ Kr] 5s 2 4d l0 5p 2 

Bh 

107 

[ Rn] ls 2 5f l4 6d 5 

Sb 

51 

[ Kr] 5s 2 4d l0 5p 3 

Hs 

108 

[Rn] ls 2 5f l4 6d 6 

Te 

52 

[ Kr] 5s 2 4d l0 5p 4 

Mt 

109 

[ Rn] ls 2 5f u 6d 7 

I 

53 

[ Kr] 5s 2 4d l0 5p 5 

Ds 

110 

xvn [ Rn] ls l 5f u 6d 9 

Xe 

54 

[ Kr] 5s 2 4d l0 5p 6 

Rg 

111 

xvn [Rn \ls l 5f 4 6d w 




Cn fl 

112 

[ Rn] ls 2 5/ 4 6d 10 


xvn Elementos com configura£6es que nao seguem a ordem simples de preenchimento dos orbitais. 


a As evidencias para elementos 113-118 foram revistas pela IUPAC; consulte R. C. Barber, R J. Karol, H. Nakahara, E. 
Vardaci, E. W. Vogt, Pure Appl. Chem., 2011, 83, 1485. Em maio de 2012, a IUPAC nomeou oficialmente o elemento 114 
(Flerovio, sfmbolo FI) e o 116 (Livermorio, Lv). 

Fonte: as configurates dos actinfdeos sao de J. J. Katz, G. T. Seaborg e L. R. Morss, The Chemistry of the Actinide Elements, 
2nd ed., Chapman and Hall, New York and London, 1986. As configura§oes para os elementos 100 a 112 sao previstas, nao 
experimentais. 
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FIGURA2.1C Separacao 
e sobreposigao do mvel de 
energia. A diferen^a entre os 
niveis superiores esta exagerada 
para facilitar a visualizagao. Este 
diagrama fornece configurates 
eletronicas inequivocas para 
os elementos hidrogenio e 
vanadio. 
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b. Cada eletron nos grupos n - 1 contribui com 0,85 para S. 

Exemplo: para o eletron 3s do sodio, existem 8 eletrons no grupo (2s, 2 p). Cada um desses 
eletrons contribui com 0,85 para o valor de S , uma contribuigao total de 8 x 0,85 = 6,80. 

c. Cada eletron nos grupos n - 2 ou menores contribui com 1,00 para S. 

4 . Para eletrons de Valencia nd e nf\ 

a. Cada eletron no mesmo grupo contribui com 0,35 para o valor de S para cada um dos 
outros eletrons no grupo. (Mesma regra apresentada em 3a.) 

b. Cada eletron nos grupos a esquerda contribui com 1,00 para S. 

Essas regras sao usadas para calcular a constante de blindagem S para os eletrons de Valen¬ 
cia. Subtraindo-se S da carga nuclear total Z teremos a carga nuclear efetiva Z* para o eletron 
selecionado: 


z*=z-s 


Os calculos de S e Z* sao feitos a seguir. 


EXEMPLO 2.3 


Oxigenio 

Use as regras de Slater para calcular a constante de blindagem e a carga nuclear efetiva de 
um eletron em 2 p. 

Regra 1: a configuragao do eletron e escrita usando-se os agrupamentos de Slater, na ordem: 

(\s 2 )(2s 2 , 2p 4 ) 

Para calcular S para um eletron 2 p de Valencia: 

Regra 3a: cada novo eletron do grupo (2s 2 , 2 p 4 ) contribui com 0,35 para S. 

Total de contribuigao = 5 x 0,35 = 1,75 

Regra 3b: cada eletron de Is contribui com 0,85 para S. 

Total de contribuigao = 2 x 0,85 = 1,70 
S total = 1,75 + 1,70 = 3,45 
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Carga nuclear efetiva Z* = 8 - 3,45 = 4,55 
Entao, em vez de estar submetido a carga nuclear total de +8, e 
calculado que um eletron 2 p esteja submetido a uma carga de +4,55, 
ou seja, cerca de 57% da carga nuclear total. 

Niquel 

Use as regras de Slater para calcular a constante de blindagem e a carga nuclear 
efetiva de um eletron em 3d e 4s. 

Regra 1: a configuraqao eletronica e escrita (Is 2 ) (2s 2 , 2/7 6 )(3s 2 , 3/7 6 )(3d 8 )(4s 2 ) 
Para um eletron em 3 d\ 

Regra 4a: cada novo eletron do grupo (3d 8 ) contribui com 0,35 para S. 

Total de contribuiqao = 7 x 0,35 = 2,45 

Regra 4b: cada eletron nos grupos a esquerda de (3d 8 ) contribui com 1,00 para S. 
Total de contribuiqao = 18 x 1,00 = 18,00 
S total = 2,45 + 18,00 = 20,45 
Carga nuclear efetiva Z* = 28 - 20,45 = 7,55 

Para um eletron em 4s: 

Regra 3a: cada novo eletron do grupo (4s 2 ) contribui com 0,35 para S. 

Regra 3b: cada eletron nos grupos (n - 1) (3s 2 , 3 p 6 ) (3d 8 ) contribui com 0,85. 

Total de contribuiqao = 16 x 0,85 = 13,60 
Regra 3c: cada outro eletron a esquerda contribui com 1,00. 

Total de contribuiqao = 10 x 1,00 = 10,00 
S total = 0,35 + 13,60 + 10,00 = 23,95 
Carga nuclear efetiva Z* = 28 - 23,95 = 4,05 

A carga nuclear efetiva para o eletron 4s e consideravelmente menor do que o 
valor para o eletron em 3d. Isso equivale a afirmar que o eletron em 4s e man- 
tido com menor forqa do que o de 3d e, portanto, deve ser o primeiro removido 
na ionizaqao. Essa afirmaqao e compativel com as observaqoes experimentais 
feitas em compostos de niquel. Ni 2+ , o estado de oxidaqao mais comum do 
niquel, tern uma configuraqao de [Ar] 3d 8 , em vez de [Ar] 3d 6 4s 2 , correspon- 
dente a perda dos eletrons 4s dos atomos de niquel. Todos os atomos de metais 
de transiqao seguem esse mesmo padrao de perda de eletrons ns mais facilmen- 
te do que eletrons (n - 1 )d. 

EXERCICIO 2.6 Calcule a carga nuclear efetiva em um eletron 5s, 5/7 e 4d em 
um atomo de estanho. 

EXERCICI0 2.7 Calcule a carga nuclear efetiva em um eletron 7s, 5/e 6d em 
um atomo de uranio. 

A justificativa para as regras de Slater vem das curvas de probabilidade 
do eletron para os orbitais; Slater concebeu essas regras semiempiricamente, 
utilizando equaqoes modeladas em equaqoes de funqao de onda, para ajustar os 
dados experimentais para os diferentes atomos. A abordagem de Slater produz 
regras que fornecem aproximaqoes uteis para a carga nuclear efetiva, que um 
eletron em um atomo realmente experimenta depois que a blindagem e levada 
em consideraqao. Os orbitais s e p tern maiores probabilidades proximos ao 
nucleo do que os orbitais d de um mesmo n, como mostrado anteriormente na 
Figura 2.7. Portanto, a blindagem dos eletrons 3d por eletrons (3s, 3p) e calculada 
como 100% eficaz, uma contribuiqao de 1,00. Ao mesmo tempo, a blindagem 
dos eletrons 3s ou 3p por eletrons (2s, 2p) e estimada como 85% eficaz, uma 
contribuiqao de 0,85, porque os orbitais 3s e 3p tern regioes de probabilidade 
significativa proximas do nucleo. Portanto, os eletrons nesses orbitais nao sao 
completamente blindados por eletrons (2s, 2p). 
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Uma complicagao surge em Cr (Z = 24) e Cu (Z = 29) na primeira serie de transigao e um 
numero crescente de atomos com maiores numeros atomicos na segunda e na terceira series de 
transigao. Este efeito coloca um eletron extra no nivel 3d e remove um eletron do nivel 4s. Cr, 
por exemplo, tern uma configuragao de [Ar] 4s x 3d 5 , em vez de [Ar] 4s 2 3d 4 . Tradicionalmente, 
esse fenomeno muitas vezes tern sido explicado como sendo consequencia da “estabilidade 
especial dos subniveis semipreenchidos”. Os subniveis d e/semipreenchidos e preenchidos sao, 
na verdade, bastante comuns, como mostrado na Figura 2.11. Uma explicagao mais completa 
considera tanto os efeitos do aumento da carga nuclear sobre as energias dos niveis 4s e 3 d e as 
interagoes entre eletrons que partilham o mesmo orbital. 18 Essa abordagem requer a totalizagao 
de todas as contributes para a energia da configuragao dos eletrons, incluindo as energias 
coulombiana e de troca. Os resultados dos calculos completos sao compativeis com as configu- 
ragoes determinadas por dados experimentais. 

As regras de Slater foram refinadas para melhorar sua harmonizagao aos dados experi¬ 
mentais. Um refinamento relativamente simples se baseia nas energias de ionizagao para os 
elementos desde hidrogenio ate xenonio, e fornece um procedimento de calculo semelhante ao 
proposto por Slater. 19 Um metodo mais elaborado incorpora a triagem exponencial e fornece as 
energias que estao mais proximas dos valores experimentais. 20 

Outra explicagao mais pictorica e que considera as interagoes eletron-eletron foi proposta 
por Rich. 21 O pesquisador explicou as estruturas eletronicas dos atomos, levando em conta a 
diferenga de energia entre um eletron em um orbital e dois eletrons no mesmo orbital. Embora 
se considere que o orbital em si geralmente tenha apenas uma energia, a repulsao eletrostatica 
dos dois eletrons em um orbital adiciona a energia de emparelhamento de eletrons descrita na 
Segao 2.2.3 como parte da regra de Hund. Podemos visualizar dois niveis de energia paralelos, 
cada um com eletrons de apenas um spin , separados pela energia de emparelhamento de eletrons, 
como mostrado na Figura 2.12. 

Por exemplo, um atomo de Sc tern a configuragao de Valencia 4 s 2 3d 1 . Pela abordagem de 
Rich, considera-se arbitrariamente que o primeiro eletron tenha m s = - f O segundo eletron, 
com m s = + \, concluindo a configuragao 4s 2 , mas a energia total destes dois eletrons e maior 
que duas vezes a energia do primeiro eletron, por causa da energia coulombiana de repulsao, 
II C . Na Figura 2.12(a) Sc e mostrado como tendo tres eletrons: em ordem crescente, temos 4 s(m s 
= - 1), 4s (m s = + f), e 3d (m s = - f). O proximo elemento, Ti, tambem tern um eletron em 4s 
com cada spin e, em seguida, dois eletrons 3d, cada um com m = - Os dois eletrons 3d, pela 
regra de Hund, tern spin paralelos. 


FIGURA 2.11 Configurates 
eletronicas de metais de tran- 
sigao, inclusive lantanideos e 
actimdeos. As linhas solidas ao 
redor de elementos designam 
os subniveis preenchidos (d 10 
ou f 14 ) ou semipreenchidos 
(d 5 ou f). As linhas tracejadas 
circundando os elementos 
designam irregularidades no 
preenchimento orbital sequen- 
cial, tambem encontradas em 
algumas das linhas solidas. 
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A medida que aumenta o numero de protons no nucleo, aumenta a carga nuclear efetiva 
para todos os eletrons e os niveis de energia apresentam redugao de energia; seus eletrons 
tornam-se mais estaveis. A Figura 2.12 ilustra que a energia do subnivel 3d diminui mais 
drasticamente em relagao ao subnivel 4s a medida que nos movimentamos pela primeira serie 
de transigao. Essa tendencia mantem-se geralmente para orbitais (n - 1 )d e ns. Uma racio- 
nalizagao para esta tendencia e que os orbitais com maior probabilidade de terem distancias 
mais curtas do nucleo sao mais estabilizados, a medida que Z aumenta em relagao aos orbitais 
com maiores distancias provaveis. Como os orbitais 3d tern distancias provavelmente mais 
curtas do nucleo do que o orbital 4s, os orbitais 3d sao mais estabilizados que o 4s, a medida 
que aumenta a carga nuclear. 

A carga nuclear efetiva que um eletron experimenta geralmente aumenta com a redugao da 
distancia mais provavel do eletron em relagao ao nucleo. Esses eletrons sao menos suscetiveis a 
blindagem por eletrons mais distantes do nucleo (por exemplo, nas regras de Slater os eletrons 
com maiores distancias mais provaveis em relagao ao eletron em questao nao contribuem para 
S de modo algum). Uma vez que a distancia mais provavel do nucleo aumenta a medida que n 
aumenta (Figura 2.7), o subnivel 3d em ultima analise estabiliza mais seus eletrons do que o 
orbital 4s, uma vez que Z torna-se suficientemente maior. Independentemente das energias orbi¬ 
tais relativas, a configuragao eletronica observada e sempre a de energia mais baixa. Os eletrons 
preenchem os orbitais mais baixos dispomveis, na ordem, ate sua capacidade maxima, com os 
resultados mostrados na Figura 2.12 e na Tabela 2.7. 

O diagrama esquematico na Figura 2.12 (a) mostra a ordem dos niveis de preenchimento, em 
ordem crescente de energia. Por exemplo, Ti tern dois eletrons em 4s, em cada nivel de rotagao, 
e dois eletrons em 3 d, ambos com o mesmo spin. Fe tern dois eletrons em 4s, um em cada nivel 
de rotagao, cinco eletrons 3d com spin - | e um eletron em 3d com spin + f. Para o vanadio, os 
primeiros dois eletrons entram nos niveis 4s, - f e 4s + f; os tres proximos sao todos em 3d, no 

nivel - f, e o vanadio tern a configuragao 4s 2 3d 3 . A linha 3d, - 1 cruza a linha 4s, + f entre V 
e Cr. Quando os seis eletrons do cromo sao preenchidos a partir do nivel mais baixo, o cromo 
tern a configuragao 4s 1 3 d 5 . Uma passagem similar confere ao cobre sua estrutura 4s 1 3d 10 . Esta 
abordagem a configuragao eletronica dos metais de transigao nao depende da estabilidade dos 
niveis semipreenchidos ou de outros fatores adicionais. 


FIGURA 2.12 Niveis de 
energia esquematicos para 
elementos de transigao. 

(a) Interpretagao esquematica 
da configuragao eletronica para 
os elementos de transigao em 
termos de repulsao intraorbital 
e tendencias nas energias de 
subnivel. (b) Um esquema se- 
melhante para ions, mostrando 
o desvio nos pontos de cruza- 
mento quando da remogao de 
um eletron. A mudanga e ainda 
mais pronunciada para ions 
metalicos, tendo cargas de 2+ 
ou mais. Como consequencia, 
ions de metais de transigao com 
cargas de 2+ ou mais nao tern 
nenhum eletron em s, apenas 
eletrons em d em seus niveis 
mais externos. 

Diagramas semelhantes, em- 
bora mais complexos, podem 
sertragados para os elementos 
de transigao mais pesados e os 
lantamdeos. 

(Rich, R. L. Periodic Coorelate, 

1 st Ed., (c) 1965. Reimpresso e 
reproduzido eletronicamente 
com permissao de Pearson Edu¬ 
cation Inc, Upper Saddle River, 
NJ 07458.) 
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A formagao de um ion positivo pela remogao de um eletron reduz a blindagem; a carga 
nuclear efetiva para todos os eletrons aumenta dramaticamente. Com base no efeito da distancia 
mais provavel discutido anteriormente, os orbitais (n - 1 )d terao menos energia que os orbitais 
ns no cation, como mostrado na Figura 2.12 (b). Como resultado, os eletrons restantes ocupam 
os orbitais d. Uma regra comum em quimica introdutoria e que os eletrons com maior n - neste 
caso, aqueles nos orbitais s - sao sempre removidos primeiro, quando sao formados ions a 
partir de elementos de transigao. Uma perspectiva talvez mais madura sobre esta ideia seja que, 
independentemente de quais eletrons sejam perdidos para formar um ion de metal de transigao, 
a configuragao eletronica de menor energia do ion resultante sempre ira expor a falta do eletron 
no orbital ns. Este efeito e ainda mais forte para ions 2+, onde a carga nuclear efetiva e ainda 
maior. Os cations de metais de transigao nao tem nenhum eletron em s, apenas eletrons d em 
seus niveis mais externos. 

Um cruzamento de mveis similar, mas mais complexo, aparece na serie dos lantamdeos 
e actimdeos. A explicagao simples seria que esses elementos iniciariam o preenchimento dos 
orbitais/no lantanio (57) e no actmio (89); mas, em vez disso, esses atomos tem eletrons em d. 
Outros elementos nestas series tambem mostram desvios em relagao a sequencia “normal”. Rich 
explicou essas situagoes usando diagramas semelhantes. 21 

2.3 Propriedades periodicas dos atomos 

Um aspecto importante da disposigao dos atomos com base nas configuragoes eletronicas simi- 
lares dentro da tabela periodica e que a posigao de um atomo fornece informagoes sobre suas 
propriedades. Algumas dessas propriedades, e como elas variam nos periodos e grupos, serao 
discutidas a seguir. 

2.3.1 Energia de ionizagao 

A energia de ionizagao, tambem conhecida como potencial de ionizagao, e a energia necessaria 
para remover um eletron de um ion ou atomo gasoso: 

A n+ (g) -> A^ n + 1)+ (g) + e“ energia de ionizagao (El) = AU, 

onde n = 0 (primeira energia de ionizagao), n- 1 (segunda energia de ionizagao), e assim por 
diante. 

Como seria esperado pelos efeitos da blindagem, a energia de ionizagao varia com os dife- 
rentes nucleos e diferentes numeros de eletrons. Tendencias para as primeiras energias de ioni¬ 
zagao dos primeiros elementos da tabela periodica sao mostradas na Figura 2.13. A tendencia 
geral em um periodo e haver um aumento na energia de ionizagao a medida que aumenta a carga 
nuclear. No entanto, os valores experimentais mostram uma ruptura na tendencia no segundo 
periodo, para o boro e novamente para o oxigenio. Como o boro e o primeiro atomo a ter um 
eletron em um orbital 2 p de maior energia que e de certo modo blindado por eletrons de 2s, o 
eletron de 2 p do boro e mais facilmente perdido do que os eletrons de 2s do berilio. O boro tem 
a menor energia de ionizagao. 


2 P 


t 


Energia 


25 


t i 


2s 


t i 


Be B 


No quarto eletron de 2 p, no oxigenio, ocorre uma diminuigao similar na energia de ionizagao. 
Nesse caso, o quarto eletron compartilha um orbital com um dos tres eletrons de 2 p anteriores 
( t 1 t t ), e a repulsao entre os eletrons emparelhados II C reduz a energia necessaria 
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FIGURA2.13 Energias de ioni- 
zagao e afinidades eletronicas. 
Energia de ionizagao = Ail para 
M(g) -> M + (g) + e" 

(Dados de C. E. Moore, Ioniza¬ 
tion Potentials and Ionization 
Limits, National Standards Refe¬ 
rence Data Series, U.S. National 
Bureau of Standards, Washing¬ 
ton, DC, 1970, NSRDS-NBS 34.) 
Afinidade eletronica = Ail para 
M - (g) M [g) + e~. (Dados de 
H. Hotop e W. C. Lineberger, 

J. Phys. Chem. Ref. Data, 1985, 

14, 731.) Os valores numericos 
estao nos Apendices B-2 e B-3. 


para remover um eletron do oxigenio. O oxigenio tem uma menor energia de ionizagao que o 
nitrogenio, que tem a configuragao 2 p f t t _. 

Padroes semelhantes aparecem em outros periodos, por exemplo, Na ate Ar e K ate Kr, 
omitindo os metais de transigao. Os metais de transigao tem diferengas menos drasticas nas 
energias de ionizagao, com os efeitos da blindagem e aumento da carga nuclear mais proxima 
em equilibrio. 

Diminuigoes mais acentuadas ocorrem na energia de ionizagao no inicio de cada novo perio- 
do, porque a mudanga para o proximo numero quantico principal requer que o novo eletron em s 
tenha uma energia muito maior. A maxima em gases nobres diminui com o aumento de Z, porque 
os eletrons mais externos estao mais distantes do nucleo nos elementos mais pesados. Em geral, 
as tendencias caminham na diregao da maior energia de ionizagao, da esquerda para a direita na 
tabela periodica (a maior alteragao) e energia de ionizagao mais baixa de cima para baixo (uma 
alteragao menor). As diferengas descritas no paragrafo anterior sao sobrepostas a estas mudangas 
mais gerais. 

2.3.2 Afinidade eletronica 

A afinidade eletronica (tambem chamada de eletroafinidade) pode ser definida como a energia 
necessaria para remover um eletron de um ion negativo: xvm 

A ~(g) —»A (g) + e“ afinidade eletronica (AE) = MJ 

Por causa da semelhanga dessa reagao para a ionizagao de um atomo, a afinidade ele¬ 
tronica e descrita algumas vezes como a energia de ionizagao de ordem zero. Esta reagao e 
endotermica ( AU positivo), exceto os gases nobres e os elementos alcalinos terrosos. O padrao 
de afinidades eletronicas com a mudanga de Z, mostrado na Figura 2.13, e semelhante ao das 
energias de ionizagao, mas para um maior valor de Z (um eletron a mais para cada especie) 
e com numero absoluto muito menor. Para qualquer uma das reagoes, a remogao do primeiro 
eletron antes de uma configuragao de gas nobre e facil, entao os gases nobres tem as afinidades 
eletronicas mais baixas. As afinidades eletronicas sao todas muito menores do que as energias 
de ionizagao correspondentes, pois a remogao de eletrons de um ion negativo (que apresenta 
mais blindagem da carga nuclear) e mais facil do que a remogao de um atomo neutro. 

A comparagao dos graficos de energia de ionizagao e de afinidade eletronica na Figura 2.13 
mostra padroes em ziguezague similares, mas com os dois graficos deslocados por um elemento: 
por exemplo, a afinidade eletronica mostra um pico em F e um vale em Ne e a energia de ioni¬ 
zagao apresenta um pico em Ne e um vale em Na. Os padroes nestas duas grandezas podem ser 
observados mais facilmente tragando-se um grafico da energia versus o numero de eletrons em 


xvm Historicamente, a definigao 6-AU para a reagao inversa, com a adigao de um eletron ao atomo neutro. A definigao 
que usamos evita a mudanqa de sinal. 












38 2 Estrutura atomica 


FIGURA 2.14 Primeirae 
segunda energia de ioniza^ao 
e afinidades eletronicas (©2003 
Beth Abdella e Gary Miessler, 
reproduzido com permissao). 



cada reagente, conforme mostrado na Figura 2.14 para a afinidade eletronica e a primeira e a 
segunda energias de ionizagao. 

Os picos e vales sao correspondentes para todos os tres graficos porque coincidem com 
a configuragao eletronica - por exemplo, ha picos em 10 eletrons e vales em 11 eletrons. Em 

10 eletrons, todas as tres especies reagentes (F - , Ne e Na + ) tern configuragoes ls 2 2s 2 2p 6 iden- 
ticas. Estas, por definigao, sao especies isoeletronicas. A energia relativamente alta necessa- 
ria para remover um eletron destas configuragoes e tipica para as configuragoes em que os 
niveis de eletrons estao completos. O proximo eletron, em uma configuragao de 11 eletrons, 
e o primeiro a ocupar um orbital 3s de maior energia e e muito mais facilmente perdido, 
fornecendo um vale em cada grafico, correspondente a remogao de um eletron da especie de 

11 eletrons Ne - , Na e Mg + . 


EXERCICIO 2.8 


Explique por que todos os tres graficos na Figura 2.14 tern maximas em 4 eletrons e minimas 
em 5 eletrons. 


2.3.3 Raios covalentes e ionicos 

Os tamanhos dos atomos e ions tambem estao relacionados com as energias de ionizagao e as 
afinidades eletronicas. A medida que a carga nuclear aumenta, os eletrons sao puxados para 
o centro do atomo e o tamanho dos orbitais diminui. Por outro lado, a medida que a carga 
nuclear aumenta, mais eletrons sao adicionados ao atomo, e sua repulsao mutua mantem o maior 
tamanho dos orbitais externos. A interagao desses dois efeitos, o aumento da carga nuclear e o 
aumento do numero de eletrons, resulta em uma diminuigao gradual no tamanho atomico em 
cada periodo. A Tabela 2.8 mostra os raios covalentes apolares, com base nas distancias de 
ligagao em moleculas apolares. Existem outras medidas do tamanho atomico, como o raio de 
van der Waals, em que as colisoes com outros atomos sao usadas para definir o tamanho. E 
dificil obter dados consistentes a partir dessa medida, porque a polaridade, a estrutura quimica 
e o estado fisico das moleculas mudam drasticamente de um composto para outro. Os numeros 
mostrados aqui sao suficientes para uma comparagao geral de elementos diferentes. 

Ha desafios similares em determinar o tamanho dos ions. Como os ions estaveis de elemen¬ 
tos diferentes tern cargas diferentes e diferentes numeros de eletrons, bem como estruturas crista- 
linas diferentes para seus compostos, e dificil encontrar um conjunto de numeros adequado para 
comparagao. Dados anteriores baseavam-se na abordagem de Pauling, em que a relagao entre os 
raios dos ions isoeletronicos era considerada igual a relagao entre suas cargas nucleares efetivas. 
Calculos mais recentes sao baseados em uma serie de consideragoes, incluindo mapas de den- 
sidade eletronica obtidos a partir de dados radiograficos que mostram cations maiores e anions 
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TABELA 2.8 Raios de ligagdes covalentes apolares (pm) 


1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

11 

12 

13 

14 

15 

16 

17 

18 

H 

















He 

32 

















31 

Li 

Be 











B 

C 

N 

O 

F 

Ne 

123 

89 











82 

77 

75 

73 

71 

69 

Na 

Mg 











A1 

Si 

P 

S 

Cl 

Ar 

154 

136 











118 

111 

106 

102 

99 

98 

K 

Ca 

Sc 

Ti 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 

Zn 

Ga 

Ge 

As 

Se 

Br 

Kr 

203 

174 

144 

132 

122 

118 

117 

117 

116 

115 

117 

125 

126 

122 

120 

117 

114 

111 

Rb 

Sr 

Y 

Zr 

Nb 

Mo 

Tc 

Ru 

Rh 

Pd 

Ag 

Cd 

In 

Sn 

Sb 

Te 

I 

Xe 

216 

191 

162 

145 

134 

130 

127 

125 

125 

128 

134 

148 

144 

140 

140 

136 

133 

126 

Cs 

Ba 

La 

Hf 

Ta 

W 

Re 

Os 

Ir 

Pt 

Au 

Hg 

Tl 

Pb 

Bi 

Po 

At 

Dn 

235 

198 

169 

144 

134 

130 

128 

126 

127 

130 

134 

149 

148 

147 

146 

(146) 

(145) 

Kcl 


Fonte: dados de R. T. Sanderson, Inorganic Chemistry, Reinhold, New York, 1967, p. 74; e E. C. M. Chen, J. G. Dojahn, W. E. Wentworth, J. Phys. Chem. A, 1997, 101, 3088. 


TABELA 2.9 Raios do cristal para ions selecionados 



Z 

Elemento 

Raio (pm) 1 

Ions de metais alcalinos 

3 

Li + 

90 


11 

Na + 

116 


19 

K + 

152 


37 

Rb + 

166 


55 

Cs + 

181 

Ions de metais alcalino-terrosos 

4 

Be 2+ 

59 


12 

Mg 2+ 

86 


20 

Ca 2+ 

114 


38 

Sr 2+ 

132 


56 

Ba 2+ 

149 

Outros cations 

13 

Al 3+ 

68 


30 

Zn 2+ 

88 

Ions de haletos 

9 

F“ 

119 


17 

cr 

167 


35 

Br“ 

182 


53 

I- 

206 

Outros anions 

8 

O 2 - 

126 


16 

S 2 - 

170 


Fonte: dados de R. D. Shannon, Acta Crystallogr. 1976, A32, 751 para ions com numero de coordena^ao seis. Uma lista mais completa esta no Apen- 
dice B-l. 

menores do que os encontrados anteriormente. Os elementos na Tabela 2.9 e no Apendice B-l 
foram chamados “raios cristalinos” de Shannon 22 e sao geralmente diferentes dos valores mais 
antigos dos “raios ionicos” em ate +14 pm para cations e -14 pm para anions, e foram revistos 
para acomodar as medi^oes mais recentes. Os raios apresentados na Tabela 2.9 e no Apendice B-l 
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podem ser usados para uma estimativa grosseira do empacotamento de ions em cristais e para 
outros calculos, desde que nao nos esquegamos da natureza “hibrida” dos atomos e ions. 

Os fatores que influenciam o tamanho ionico incluem o numero de coordenagao do ion, o 
carater covalente da ligagao, as distorgoes das geometrias do cristal regular e a deslocalizagao 
de eletrons (carater metalico ou semicondutor, descrito no capitulo 7). O raio do anion e tambem 
influenciado pelo tamanho e pela carga do cation. Por outro lado, o anion exerce uma influencia 
menor sobre o raio do cation. 23 A tabela que esta no Apendice B-l mostra o efeito do numero 
de coordenagao. 

Os valores na Tabela 2.10 mostram que os anions sao geralmente maiores que os cations 
com numeros semelhantes de eletrons. O raio diminui a medida que aumenta a carga nuclear, 
para ions com a mesma estrutura eletronica, com a carga exercendo um efeito forte, por exem- 
plo, na serie de cations Na + , Mg 2+ , Al 3+ . Dentro de um grupo, o raio ionico aumenta a medida 
que Z aumenta, devido ao maior numero de eletrons nos ions e, para o mesmo elemento, o raio 
diminui com o aumento da carga sobre o cation. Exemplos dessas tendencias sao mostrados nas 
Tabelas 2.10, 2.11 e 2.12. 


TABELA 2.10 Raio do cristal e carga nuclear 


Ion 

Protons 

Eletrons 

Raio (pm) 

O 1 2 - 

8 

10 

126 

F- 

9 

10 

119 

Na + 

11 

10 

116 

Mg 2+ 

12 

10 

86 

Al 3+ 

13 

10 

68 

TABELA 2.11 Raio do cristal e o numero total de eletrons 

Ion 

Protons 

Eletrons 

Raio (pm) 

O 2 - 

8 

10 

126 

S 2 - 

16 

18 

170 

Se 2 - 

34 

36 

184 

Te 2 - 

52 

54 

207 

TABELA 2.12 Raio do cristal e carga ionica 

Ion 

Protons 

Eletrons 

Raio (pm) 

Ti 2+ 

22 

20 

100 

Ti 3 + 

22 

19 

81 

Ti 4 5 6 7 + 

22 

18 

75 
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Problemas 


2.1 Determinar o comprimento de onda de Broglie de 

a. um eletron movendo-se em 1/10 da velocidade da luz. 

b. um Frisbee de 400g movendo-se a 10 km/h. 

c. uma bola de boliche de 3,6 kg descendo uma alameda, 
rolando com velocidade de 2,0 m/s. 

d. um beija-flor de 13,7 g voando a uma velocidade de 50 km/h. 


2.2 


Usando a equagao E = R 


]_ 

2 2 


nl 


), determine as energias e os 


comprimentos de onda das bandas de emissao visfveis no espectro 
atomico do hidrogenio decorrentes de n h = 4, 5 e 6. (A linha ver- 
melha, correspondente a n h = 3, foi calculada no Exercfcio 2.1.) 


2.3 A transigao do nfvel n- 7 para n- 2 do atomo de hidrogenio e 
acompanhada pela emissao de radiagao ligeiramente alem do 
alcance da percepgao humana, na regiao ultravioleta. Deter¬ 
mine o comprimento de onda e a energia. 


2.4 As emissoes sao observadas em comprimentos de onda de 
383,65 e 379,90 nm para transigoes de estados excitados do 
atomo de hidrogenio para o estado n - 2. Determinar os nume- 
ros quanticos n h para essas emissoes. 

2.5 Qual e a menor quantidade de energia que pode ser emitida por 
um eletron excitado de um atomo de hidrogenio, caindo de 
um estado excitado diretamente para o estado n- 3? Qual e o 
numero quantico n para o estado excitado? Os seres humanos 
nao podem detectar visualmente os fotons emitidos neste pro- 
cesso. Por que nao? 


2.6 Os espectros de emissao de atomo de hidrogenio medidos a partir da 
coroa solar indicaram que o orbital 4s mede 102823,8530211 cm -1 
e o orbital 3s mede 97492,221701 cm -1 , respectivamente, acima 
do estado fundamental de Is. (Estas energias tern incertezas 
minusculas e podem ser tratadas como numeros exatos para 
esse problema.) Calcule a diferenga de energia (J) entre esses 
nfveis com base nestes dados e compare essa diferenga aquela 
obtida pela equagao de Balmer na Segao 2.1.2. Com que preci- 
sao a equagao de Balmer funciona para o hidrogenio? (Dados 
de Y. Ralchenko, A. E. Kramida, J. Reader e NIST ASD Team 
(2011)). NIST Atomic Spectra Database (ver. 4.1.0), [Online]. 
Dispomvel em: <http:// physics.nist.gov/asd>. Acesso em: 18 
j an. 2012. National Institute of Standards and Technology, Gai¬ 
thersburg, MD.) 


Um tratamento mais aprofundado da estrutura eletronica dos atomos 
encontra-se em M. Gerloch, Orbitals, Terms, and States, John Wiley 
& Sons, New York, 1986. Muitos sites da Internet fornecem imagens 
de orbitais atomicos, suas equagoes de onda, comportamento nodal e 
outras caracteristicas. Dois exemplos sao <http://www.orbitals.com> 
e <http://winter.group.shef.ac.uk/orbitron> (em ingles). 


2.7 A equagao constante de Rydberg tern dois termos que variam 
dependendo da especie considerada, a massa reduzida do con- 
junto eletron/nucleo e a carga do nucleo (Z). 

a. Determine a relagao aproximada entre as constantes de 
Rydberg para os isoeletronicos He + (considere o isotopo 
de helio-4 mais abundante) e H. As massas dos eletrons, 
protons, e do nucleo de He + (He 2+ e uma partfcula a) sao 
dadas na contracapa interna deste livro. 

b. Use essa relagao para calcular uma constante de Rydberg 
aproximada (J) para He + . A diferenga entre os orbitais 2s e 
Is de He + foi relatada como 329179,76197(20) cm -1 . Cal¬ 
cular a constante de Rydberg do He + a partir dess a linha 
espectral, para comparagao com o valor obtido em b. (Dados 
da mesma referenda como no Problema 2.6.) 

2.8 Neste capftulo, foram omitidos os detalhes das varias etapas 
no modelo de partfcula em uma caixa. Elabore os detalhes das 
etapas a seguir: 

a. Demonstre que, se 'P = A sen rx + B cos sv (A, B, r t s sao 
constantes) e uma solugao para a equagao de onda para a 
caixa unidimensional, entao 



b. Demonstre que, se ' V P = A sen rx, as condigoes limiares 

mr 

(t = 0 quando x = 0 e x = a) requerem que r — ± —, 

onde n - qualquer numero inteiro diferente de zero. 

| nzr , . i . 1 

c. Demonstre que, se r — ± —, os mveis de energia da par- 

a 

tfcula sao dadas por g _ n n . 

8ma 2 

d. Demonstre que, substituindo o valor de r dado na parte c 
na ‘'P = A sen rx e aplicando a exigencia de normalizagao 
teremos A = sflfa. 

2.9 Para os orbitais atomicos hidrogenoides 3 p z e 4 d xz , faga uma 
representagao esquematica de: 

a. Fungao radial R 

b. Fungao de probabilidade radial a^R 2 . 

c. Mapas de contorno da densidade eletronica. 
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2.10 Repita o exercicio do problema 2.9 para os orbitais 4s e 5 d x 2 _ y 2 . 

2.11 Repita o exercicio do problema 2.9, para os orbitais 5s e Adi. 

2.12 O orbital 4f z{x 2_ y i ) tem a fungao angular Y = (constante) z(x 2 - j 2 )// 5 . 

a. Quantos nodulos radiais tem este orbital? 

b. Quantos nodulos angulares ele tem? 

c. Escreva equagoes para definir as superficies angulares 
nodais. Que formas tem essas superficies? 

d. Faga uma representagao esquematica da forma do orbital e 
mostre todos os nodulos, radiais e angulares. 

2.13 Repita o exercicio do Problema 2.12, para o orbital 5 f , que 
tem Y - (constante) xyz/r 3 . 

2.14 O rotulo para um orbital f z \ como para um orbital d z 2 , e uma abre- 
viagao. A fungao angular real para este orbital e Y = (constante) 
x z(5z 2 - 3r 2 )/r 3 . Repita o exercicio do Problema 2.12 para um 
orbital 4/a (Nota: lembre-se de que r 2 = x 2 + y 2 + z 2 .) 

2.15 a. Determine os possfveis valores para os numeros quanticos l 

e m l para um eletron em 5 d, um eletron em 4/e um eletron 
em Ig. 

b. Determine os possfveis valores para todos os quatro nume¬ 
ros quanticos para um eletron em 3 d. 

c. Que valores de m l sao possfveis para os orbitais fl 

d. No maximo, quantos eletrons podem ocupar um orbital 4c/? 

2.16 a. Quais sao os valores dos numeros quanticos / e n para um 

eletron em 5 dl 

b. No maximo, quantos eletrons um atomo pode ter em 4 dl 
Desses eletrons, quantos, no maximo, podem ter m s --)p. 

c. Qual e o valor do numero quantico l para um eletron em 5/? 
Que valores de m l tal eletron pode ter? 

d. Que valores do numero quantico m l sao possfveis para um 
subnfvel com / = 4? 

2.17 a. No maximo, quantos eletrons em um atomo podem ter n = 5 e 

l = 3 simultaneamente? 

b. Quais os possfveis valores do numero quantico m l em um 
eletron em 5 dl 

c. Qual o valor do numero quantico l para os orbitais pi Para 
que valores de n ocorrem orbitais pi 

d. Qual e o numero quantico l para os orbitais gl Quantos 
orbitais ha em um subnfvel gl 

2.18 Determine as energias coulombiana e de troca para os seguintes 
estados e determine qual estado e favorecido (tem energia mais 
baixa): 

a. t t_ e t i _ 

^ t ? _t_ e t i _t_ 

2.19 Dois estados excitados para uma configuragao d 4 sao mostrados. 
Qual tem maior probabilidade de ter energia menor? Explique 
sua escolha em termos de energias coulombiana e de troca. 

W; t t f f 

X . t t t l 

2.20 Dois estados excitados para uma configuragao d 5 sao mostrados. 
Qual tem maior probabilidade de ter energia menor? Por que? 
Explique sua escolha em termos de energias coulombiana e de 
troca. 

Y . _t_t_ i _ 

7 . t t t t l 


2.21 Que estados sao possfveis para uma configuragao d 3 l Determine 
as energias coulombiana e de troca de cada um e classifique os 
estados em termos de energia relativa. 

2.22 Fornega explicagoes para os seguintes fenomenos: 

a. A configuragao eletronica de Cr e [Ar] 4s l 3d 5 , em vez de 
[Ar] 4s 2 3d 4 . 

b. A configuragao eletronica de Ti e [Ar] 4s 2 3(f , mas a de 
Cr 2+ e [Ar] 3d 4 . 

2.23 De a configuragao eletronica para os seguintes: 

a. V 

b. Br 

c. Ru 3+ 

d. Hg 2+ 

e. Sb 

2.24 Predizer a configuragao eletronica dos anions metalicos a 
seguir: 

a. Rb" 

b. Pt 2_ (Ver: A. Karbov, J. Nuss, U. Weding, M. Jansen, 
Angew. Chem. Int. Ed ., 2003, 42, 4818.) 

2.25 Os graficos de probabilidade radial elucidam questoes sobre 
blindagem e carga nuclear efetiva. Interprete as fungoes de 
probabilidade radial na Figura 2.7 para explicar por que a 
ordem geral de preenchimento dos orbitais e n = 1, seguido 
por n = 2, seguido de n = 3. Interprete os graficos de 3s, 
3p e 3d para explicar a ordem de preenchimento para esses 
orbitais. 

2.26 Explique resumidamente os itens a seguir, com base nas confi- 
guragoes eletronicas: 

a. O fluor forma um fon com carga 1-. 

b. O fon mais comumente formado por zinco tem uma carga 2+. 

c. A configuragao eletronica do atomo de molibdenio e [Kr] 
5s l 4d 5 , em vez de [Kr] 5s 2 4 d 4 . 

2.27 Explique resumidamente os itens a seguir, com base nas confi- 
guragoes eletronicas: 

a. O fon mais comumente formado pela prata tem uma carga 1+. 

b. Cm tem a configuragao do eletron mais externo s 2 d l f ao 
inves de s 2 f. 

c. Sn muitas vezes forma um fon com uma carga de 2+ (o fon 
estanoso). 

2.28 a. Qual fon com carga 2+ tem dois eletrons em 3 dl Qual tem 

oito eletrons em 3 dl 

b. Qual e a configuragao mais provavel para Mn 2+ : [Ar] 4s 2 
3 d 3 ou [Ar] 3 d 5 l 

2.29 Usando as regras de Slater, determinar Z* para 

a. um eletron em 3p em P, S, Cl e Ar. O valor calculado de 
Z* e compatfvel com os tamanhos relativos destes atomos? 

b. um eletron em 2 p em O 2- , F“, Na + e Mg 2+ . O valor calculado 
de Z* e compatfvel com os tamanhos relativos destes ions? 

c. um eletron em As e um em 3d de Cu. Que tipo de eletron e 
mais susceptfvel de ser perdido quando o cobre forma um 
fon positivo? 

d. um eletron em 4 f de Ce, Pr e Nd. Ha uma diminuigao no 
tamanho, comumente conhecida como a contragao dos 
lantanfdeos, com o aumento do numero atomico nos lan- 
tanfdeos. Seus valores de Z* sao compatfveis com esta ten- 
dencia? 

2.30 Um calculo de amostra neste capftulo demonstrou que, de 
acordo com as regras de Slater, um eletron em 3d de nfquel 
tem uma carga nuclear efetiva maior do que um eletron em As. 
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Is so tambem e verdadeiro para os primeiros metais de transigao 
da primeira linha? Usando as regras de Slater, calcule S e Z* 
para eletrons em As e 3 d de Sc e Ti e comente as semelhangas 
ou diferengas com Ni. 

2.31 As energias de ionizagao devem depender da carga nuclear efe- 
tiva que mantem os eletrons no atomo. Calcule Z* (regras de 
Slater) para N, P e As. Suas energias de ionizagao parecem 
corresponder a estas cargas nucleares efetivas? Caso contrario, 
que outros fatores influenciam as energias de ionizagao? 

2.32 Prepare um diagrama como o da Figura 2.12 (a) para o quinto 
periodo da tabela periodica, elementos Zr a Pd. As configura- 
goes na Tabela 2.7 podem ser usadas para determinar os pon- 
tos de cruzamento das linhas. E possfvel tragar um diagrama 
que seja completamente compativel com as configuragoes na 
tabela? 

2.33 Por que as energias de ionizagao dos metais alcalinos se situam na 
ordem Li >, Na > K > Rb? 

2.34 Tanto a segunda ionizagao do carbono (C + -» C 2+ + e“) quanto 

a primeira ionizagao do boro (B-> B + + e + ) se encaixam a 

reagoes Is 2 2 s 2 2p l -> Is 2 Is 2 + e“. Compare as duas energias 

de ionizagao (24,383 eV e 8,298 eV, respectivamente) e a carga 
nuclear efetiva Z*. Trata-se de uma explicagao adequada para a 
diferenga entre as energias de ionizagao? Caso nao seja, sugira 
outros fatores. 

2.35 Explique por que todos os tres graficos na Figura 2.14 tern 
maximas em 4 eletrons e mmimas em 5 eletrons. 

2.36 a. Para um grafico da energia da terceira ionizagao em fungao 

do numero atomico, preveja as posigoes dos picos e vales 
para elementos com numero atomico ate 12. Compare as 
posigoes destes picos e vales com as energias da primeira 
ionizagao, mostradas na Figura 2.13. 

b. Como um grafico das energias de terceira ionizagao em fun¬ 
gao do numero de eletrons no reagente pode ser comparado 
com outros graficos mostrados na Figura 2.14? Explique 
resumidamente. 

2.37 A segunda energia de ionizagao envolve a remogao de um ele- 
tron de um ion de carga positiva na fase gasosa (consulte o pro- 
blema anterior). Como seria um grafico da energia da segunda 
ionizagao em fungao do numero atomico para os elementos 
helio ate neonio se comparado com o grafico da energia de 
primeira ionizagao na Figura 2.13? Seja especifico ao comparar 
as posigoes dos picos e dos vales. 

2.38 Em cada um dos pares a seguir, escolha o elemento com a maior 
energia de ionizagao e explique sua opgao. 

a. Fe, Ru 

b. P, S 

c. K, Br 

d. C, N 

e. Cd, In 

f. Cl, F 

2.39 Com base na configuragao eletronica, explique por que 

a. o enxofre tern uma menor afinidade eletronica do que o 
cloro. 

b. o iodo tern uma menor afinidade eletronica do que o bromo. 

c. o boro tern uma energia de ionizagao menor do que o berilio. 

d. o enxofre tern uma menor energia de ionizagao do que o 
fosforo. 


2.40 a. O grafico da energia de ionizagao em fungao do numero 

atomico para os elementos Na ate Ar (Figura 2.13) mostra 
maximas em Mg e P e mmimas em A1 e S. Explique estas 
maximas e mmimas. 

b. O grafico da afinidade eletronica em fungao do numero ato¬ 
mico para os elementos Na ate Ar (Figura 2.13) tambem 
mostra as maximas e mmimas, mas desviado em um ele¬ 
mento em comparagao com o grafico de energia de ioniza¬ 
gao. Por que as maximas e mmimas estao deslocadas desta 
forma? 

2.41 A energia da segunda ionizagao de He e exatamente quase qua- 
tro vezes maior que a energia de ionizagao de H, e a energia 
da terceira ionizagao do Li e quase exatamente nove vezes a 
energia de ionizagao de H: 


| El (MJ mol” 1 ) 

H(g) — 

H + (g) + e“ 

1,3120 

He + (g) - 

-> He 2+ (g) + e“ 

5,2504 

Li 2+ (g)' 

-» Li 3+ (g) + e“ 

11,8149 


Explique essa tendencia com base na equagao de Bohr para os 
mveis de energia dos sistemas com eletron unico. 

2.42 O tamanho dos atomos de metais de transigao diminui leve- 
mente, da esquerda para a direita na tabela periodica. Que fato¬ 
res devem ser considerados para explicar esta diminuigao? Em 
especial, por que o tamanho diminui, e por que a diminuigao e 
tao gradual? 

2.43 Prever o maior e o menor raios em cada serie e justificar suas 
escolhas: 

a. Se 2 “ Br“ Rb + Sr 2+ 

b. Y 3+ Zr 4+ Nb 5+ 

c. Co 4+ Co 3+ Co 2+ Co 

2.44 Selecione a melhor opgao e indique resumidamente a justifica¬ 
tive para cada escolha: 

a. Maior raio: Na + Ne F" 


b. Maior volume: S 2 Se 2 Te 2 

c. Maior energia de ionizagao: 

Na Mg A1 

d. Maior energia necessaria para remover um eletron: 

Fe Fe 2+ Fe 3+ 

e. Maior afinidade eletronica: 

O F Ne 

2.45 Selecionar a melhor opgao e indicar resumidamente a justifica¬ 
tive para sua escolha: 

a. Menor raio: Sc Ti V 

b. Maior volume: S 2_ Ar Ca 2+ 

c. Menor energia de ionizagao: 

K Rb Cs 

d. Maior afinidade eletronica: 

Cl Br I 


e. Maior energia necessaria para remover um eletron: 

Cu Cu + Cu 2+ 

2.46 Existem diversos sites na internet que mostram os orbitais ato- 
micos. Use um buscador para encontrar um conjunto completo 
dos orbitais /. 

a. Quantos orbitais ha em um conjunto (por exemplo, um con- 
junto de orbitais 4/)? 

b. Descreva os nodulos angulares dos orbitais. 
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c. Observe o que acontece com o numero de nodulos radiais 
com o aumento do numero quantico principal. 

d. Inclua o enderego do site que voce usou para cada um, com 
os esbogos ou as imagens impressas dos orbitais. (Dois sites 


uteis sobre este tema sao: <orbitals.com> e <winter.group, 
shef ac.uk/orbitron>, em ingles.) 

2.47 Repita o exercicio do Problema 2.46, desta vez para um con- 
junto de orbitais g. 
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Voltemo-nos agora para o uso da mecanica quantica e sua descrigao do atomo para uma descri¬ 
gao elementar das moleculas. Embora a maior parte de nossa discussao da ligagao quimica use 
a aproximagao orbital molecular, metodos menos rigorosos que fornecem imagens aproximadas 
das formas e das polaridades das moleculas tambem sao uteis. Este capitulo apresenta uma visao 
geral das estruturas de pontos de Lewis, repulsao de par de eletrons da camada de Valencia 
(RPECV) e topicos relacionados. Descrigoes de orbitais moleculares de algumas das mesmas 
moleculas serao apresentadas no Capitulo 5 e em capitulos posteriores. As ideias do presente 
capitulo fornecem um ponto de partida para um tratamento mais moderno. 

Em ultima analise, qualquer descrigao da ligagao deve ser consistente com os dados experi¬ 
mental sobre os comprimentos das ligagoes, angulos das ligagoes e forgas de ligagao. Angulos 
e distancias mais frequentemente sao determinados por metodos de difragao (cristalografia de 
raios X, difragao de eletrons, difragao de neutrons) ou espectroscopia (micro-ondas, luz infraver- 
melha). Para muitas moleculas, ha um consenso sobre a natureza da ligagao, apesar de existirem 
formas alternativas para descreve-la. Para outras, ha uma diferenga de opiniao consideravel sobre 
a melhor maneira de descrever a ligagao. Neste capitulo e no Capitulo 5, descreveremos algumas 
abordagens qualitativas uteis, incluindo alguns pontos de vista opostos. 

3.1 Diagramas de eletron-ponto de Lewis 

Os diagramas de eletron-ponto de Lewis, embora mais simplificados, fornecem um bom ponto 
de partida para analisar a ligagao em moleculas. O credito para seu uso inicial vai para G. N. 
Lewis, 1 um quimico norte-americano que contribuiu muito para a compreensao da termodi- 
namica e da quimica das ligagoes no imcio do seculo XX. Nos diagramas de Lewis, ligagoes 
entre dois atomos ocorrem quando eles compartilham um ou mais pares de eletrons. Alem disso, 
algumas moleculas tern pares nao ligantes, tambem chamados de pares isolados , dos eletrons 
nos atomos. Esses eletrons contribuem para a forma e a reatividade da molecula, mas nao ligam 
diretamente os atomos uns aos outros. A maioria das estruturas de Lewis baseia-se no conceito 
que oito eletrons de Valencia, correspondentes aos eletrons dos orbitais s e p da camada de 
Valencia, formam um arranjo particularmente estavel, assim como os gases nobres com confi- 
guragoes s 2 * p 6 . Uma excegao e o hidrogenio, que e estavel com dois eletrons de Valencia. Alem 
disso, algumas moleculas requerem mais do que oito eletrons em torno de um determinado 
atomo central, e algumas moleculas requerem menos de oito eletrons. 

Moleculas simples como a da agua seguem a regra do octeto, em que oito eletrons rodeiam 
o atomo central. Cada atomo de hidrogenio compartilha dois eletrons com o oxigenio, formando a 
estrutura familiar com duas ligagoes; o atomo de O acomoda dois pares ligantes e dois pares isolados: 1 

A 

H H 


1 Veremos no Capitulo 5 que o tratamento da agua por meio da teoria dos orbitais moleculares resulta em uma estrutura 

eletronica em que cada um desses pares de eletron tern uma energia unica. Esse modelo e apoiado por evidencias espec- 

troscopicas e indica uma limitaqao do modelo de Lewis. 
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Considera-se que os eletrons compartilhados contribuem para a condigao eletronica de 
ambos os atomos envolvidos. Assim, os pares de eletrons compartilhados por H e O na mole- 
cula de agua sao contados em diregao tanto ao requisito de 8 eletrons do oxigenio quanto para 
a exigencia de 2 eletrons do hidrogenio. 

O modelo de Lewis define ligagoes duplas como aquelas que contem 4 eletrons e ligagoes 
triplas como as com 6 eletrons: 

:b=c=o: h—c=c—h 


3.1.1 Ressonancia 

Em muitas estruturas de Lewis, a escolha de quais atomos estao conectados por ligagoes mul- 
tiplas e arbitraria. Quando locais alternativos para ligagoes simples e ligagoes multiplas sao 
possiveis com todos dentro das estruturas de Lewis validas, deve ser desenhada uma estrutura 
demonstrando cada opgao. Por exemplo, tres desenhos (estruturas de ressonancia) de C0 3 2- sao 
necessarios (Figura 3.1) para mostrar a dupla ligagao em cada uma das tres possiveis posigoes 
do C—O. De fato, evidencias experimentais mostram que todas as tres ligagoes C—O sao 
equivalentes, com comprimentos de ligagao (129 pm) entre distancias de ligagao dupla e ligagao 
simples tipicas do C—O (116 pm e 143 pm, respectivamente). Todos os tres desenhos sao neces¬ 
sarios para descrever a estrutura, com cada desenho contribuindo igualmente para descrever a 
ligagao no ion real. Isto e chamado de ressonancia. Ha mais de uma maneira em que os eletrons 
de Valencia podem ser colocados em uma estrutura de Lewis. Observe que, em estruturas de 
ressonancia, como as mostradas para C0 3 2- na Figura 3.1, os eletrons sao organizados de forma 
diferente, mas os nucleos permanecem em posigoes fixas. 

As especies C0 3 2- e N0 3 “ tern o mesmo numero de eletrons (ou seja, sao isoeletronicas) 
e usam os mesmos orbitais para a ligagao. Seus diagramas de Lewis sao identicos, exceto pela 
identidade e a variagao de forma (Segao 3.1.3) do atomo central. 

Quando uma molecula possui varias estruturas de ressonancia, sua energia total eletronica 
e menor, tornando-se mais estavel. Assim como os niveis de energia de uma particula em uma 
caixa sao reduzidos, tornando a caixa maior, os niveis de energia eletronicos dos eletrons ligan- 
tes sao reduzidos quando os eletrons podem ocupar um espago maior. A descrigao de orbital 
molecular desse efeito e apresentada no Capitulo 5. 

3.1.2 Expansao da regra do octeto 

Quando for impossfvel desenhar uma estrutura compativel com a regra do octeto, uma vez que os 
eletrons de Valencia adicionais ainda precisam ser atribuidos apos a regra do octeto ser satisfeita 
em todos os atomos, e necessario aumentar o numero de eletrons em torno do atomo central. 
Uma opgao limitada aos elementos do terceiro periodo e de periodos maiores e usar orbitais d 
para esta expansao, embora as pesquisas teoricas sugiram que a expansao alem dos orbitais s e 
p e desnecessaria para a maioria das moleculas do grupo principal 2 Na maioria dos casos, dois 
ou quatro eletrons adicionados completarao a ligagao, contudo podem ser adicionados mais se 
necessario. Por exemplo, 10 eletrons sao necessarios em torno do cloro em C1F 3 , e 12 em torno 
do enxofre em SF 6 (Figura 3.2). O aumento do numero de eletrons e frequentemente descrito 
como um nivel expandido ou uma contagem de eletrons expandida. O termo hipervalente e 
usado para descrever os atomos centrais que tern contagens de eletrons maiores do que a exi¬ 
gencia habitual do atomo. 

Ha exemplos com ainda mais eletrons em torno do atomo central, como IF ? (14 eletrons), 
[TaF 8 ] 3_ (16 eletrons) e [XeF 8 ] 2_ (18 eletrons). Raramente ha mais de 18 eletrons (2 para orbitais 
s, 6 para p e 10 para d) em torno de um unico atomo na metade superior da tabela periodica, e 
a aglomeragao dos atomos externos geralmente mantem o numero abaixo disso, mesmo para os 
atomos mais pesados que possuem orbitais /energeticamente dispomveis. 

2 


FIGURA 3.1 Diagramas de Lewis para C0 3 2 
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3.1.3 Carga formal 

Carga formal e a carga eletronica aparente de cada atomo em uma molecula, com base na 
estrutura de eletron-ponto. As cargas formais ajudam a avaliar as estruturas de ressonancia e 
a geometria molecular, e sao apresentadas aqui como um metodo simplificado de descrever as 
estruturas, assim como o modelo de Bohr e um metodo simples de descrever as configurates 
eletronicas em atomos. Ambos os metodos tern limitagoes, e outras abordagens sao mais preci- 
sas, mas eles podem ser uteis desde que suas imperfeigoes sejam lembradas. 

A carga formal pode ajudar na eliminagao de estruturas de ressonancia que contribuem 
muito pouco para o estado fundamental eletronico da molecula e, em alguns casos, sugerindo 
multiplas ligagoes alem daquelas exigidas pela regra do octeto. E essencial, entretanto, lembrar 
que a carga formal e apenas uma ferramenta para avaliar as estruturas de Lewis, nao e uma 
medida de qualquer carga real dos atomos. O numero de eletrons de Valencia dispomveis em 
um atomo livre de um elemento menos o total para esse atomo na molecula - determinado pela 
contagem de pares isolados como dois eletrons e pares ligantes como um eletron, atribuido a 
cada atomo - e a carga formal sobre o atomo: 


F 

I 

f— ci: 

I 

F 


l/F 
F—S — F 

f'I 

F 


F 

E f .F 


F^ i t 


FIGURA3.2 Estruturas de CIF 3 
eSF 6 . 


Carga formal = 


numero de eletrons de 
Valencia em um atomo 
livre do elemento 


numero de eletrons nao 
compartilhados no atomo 


Numero de 
ligagoes ao atomo 


Alem disso, 

Carga na molecula ou ion = soma das cargas formais 

Estruturas de ressonancia que contribuem mais para o estado fundamental eletronico das 
especies geralmente (a) tern magnitudes menores de cargas formais, (b) colocam as cargas formais 
negativas sobre elementos mais eletronegativos (na parte superior direita da tabela periodica) e (c) 
tern menor separagao de cargas. Tres exemplos: SCN - , OCN - e CNO - ilustram o uso de cargas 
formais para descrever estruturas eletronicas. 


EXEMPLO 3.1 


SCN - 

No ion tiocianato, SCN - , tres estruturas de ressonancia sao consistentes com o metodo de 
eletron-ponto, como mostrado na Figura 3.3. A estrutura A tern apenas uma carga formal 
negativa no atomo de nitrogenio, o atomo mais eletronegativo do ion. A estrutura B tern 
uma unica carga negativa em S, que e menos eletronegativo do que N. A estrutura C tern 
cargas de 2- em N e 1+ em S, compativel com a eletronegatividade relativa destes atomos, 
mas tambem tern uma carga 2- de grande magnitude e uma separagao de carga maior do 
que as outras estruturas. Portanto, estas estruturas levam a previsao de que a estrutura A 
contribui mais para o estado fundamental eletronico de SCN - , a estrutura B contribui com 
um valor intermediary, e qualquer contribuigao de C e menor ao descrever o estado funda¬ 
mental eletronico de SCN - . 

Os comprimentos de ligagao na Tabela 3.1 sao de certo modo compativeis com essa con- 
clusao, com comprimentos de ligagao de SCN - entre os das estruturas A e B. A protonagao 
do ion forma HNCS, consistente com uma carga negativa no N de SCN - . Os comprimen¬ 
tos de ligagao em HNCS sao proximos das ligagoes duplas, compativeis com a estrutura 
H—N=C=S. 


1- 

i- 

1+ 

2- 

n*; 

:S —C = N: 

:S=C 

—n: 


ABC 
FIGURA 3.3 Estruturas de ressonancia do tiocianato SCN - . 
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TABELA 3.1 Tabela de comprimentos de ligagao S—C e C—N (pm) 



s—C 

C—N j 

SCN - (em NaSCN) 

165 

118 

HNCS 

156 

122 

Ligagoes simples 

181 

147 

Ligagao dupla 

155 

128 (aproximado) 

Ligagao tripla 


116 


Dados de A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 5th ed., Oxford University Press, New York, 1984, pp. 807, 926, 934-936. 


EXEMPLO 3.2 


OCN- 

O ion isoeletronico cianato, OCN - (Figura 3.4), tem as mesmas possibilidades, mas espe- 
ra-se que a maior eletronegatividade do O faga com que a estrutura B contribua mais para o 
estado fundamental eletronico do cianato relativo a contribuigao de B no tiocianato. A proto- 
nagao do cianato resulta em dois isomeros, HNCO 97% e HOCN 3%, compativel com uma 
importante contribuigao da estrutura A e uma contribuigao pequena, mas significativa, de B. 
Os comprimentos de ligagao em OCN - e HNCO apresentados na Tabela 3.2 sao razoavel- 
mente consistentes com esta analise. Argumentos de carga formal fornecem um bom ponto 
de partida para avaliar as estruturas de Lewis, e os padroes de reatividade tambem sao uteis 
para que se faga uma introspecgao experimental sobre as distribuigoes de eletrons. 

1 - 1 - 1 + 2 - 
:o=C=n: :0—C=N: :0=c—N: 

ABC 
FIGURA 3.4 Estruturas de ressonancia do cianato OCN - . 

TABELA 3.2 Tabela de comprimentos de ligagao O—C e C—N (pm) 



0—C 

C—N 

OCN - 

126 

117 

HNCO 

118 

120 

Ligagoes simples 

143 

147 

Ligagao dupla 

116 (C0 2 ) 

128 (aproximado) 

Ligagao tripla 

113 (CO) 

116 


Dados de A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 5th ed., Oxford University Press, New York, 1984, pp. 807, 926, 933-934; S. 
E. Bradforth, E. H. Kim, E. W. Arnold, D. M. Neumark, J. Chem. Phys., 1993, 98, 800. 


EXEMPLO 3.3 


CNO - 

O ion isomerico fulminato, CNO - (Figura 3.5), pode ser tragado com tres estruturas seme- 
lhantes, mas as cargas formais resultantes tem magnitudes maiores do que em OCN - . Como 
a ordem de eletronegatividade e C < N < O, nenhum deles tem estruturas ideais, e nao e de 
estranhar que este ion seja instavel. Os unicos sais de fulminato comuns sao de mercurio e 
prata. Ambos sao explosivos. O acido fulmmico e linear HCNO em fase de vapor, compativel 
com a maior contribuigao da estrutura C; compostos de coordenagao de CNO com ions de 
metais de transigao sao conhecidos com estruturas MCNO. 3 
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2- 1+ 3- 1+ 1+ 1- 1+ 1- 

:c = N=cj: :C —N=0: :C = N—o: 

ABC 
FIGURA 3.5 Estruturas de ressonancia de fulminato, CNO - . 

EXERCICIO 3 Use os diagramas de eletron-ponto e as cargas formais para prever a ordem de 
ligagao para cada ligagao em POF 3 , SOF 4 e S0 3 F _ . 


Algumas moleculas tem estruturas eletron-ponto satisfatorias, com octetos, mas tern dis¬ 
tributes de carga formal mais razoaveis em suas estruturas com contagens de eletrons expan- 
didas. Em cada um dos casos na Figura 3.6, as moleculas e ions reais sao consistentes com as 
contagens de eletrons maiores que 8 no atomo central e com uma grande contribuigao da estru- 
tura de ressonancia que usa multiplas ligagoes para minimizar as cargas formais. As ligagoes 
multiplas tambem podem influenciar as formas das moleculas. 

3.1.4 Ligagoes multiplas em compostos de Be e B 

Algumas moleculas - como BeF 2 , BeCl 2 e BF 3 - parecem exigir multiplas ligagoes para satisfa- 
zer a regra do octeto para Be e B, mesmo quando varias ligagoes para F e Cl geralmente nao sao 
esperadas, com base na alta eletronegatividade desses halogenios. As estruturas que minimizam 
as cargas formais para estas moleculas tem so quatro eletrons na camada de Valencia do Be e 
seis eletrons na camada de Valencia do B, em ambos os casos, menos do que o habitual octeto. 
A alternativa, que exige oito eletrons no atomo central, preve ligagoes multiplas, com BeF 2 ana- 
logo a C0 2 e BF 3 analogo a S0 3 (Figura 3.7). Essas estruturas, no entanto, resultam em cargas 
formais nao ideais (2- no Be e 1+ no F em BeF 2 e 1- no B e 1+ na ligagao dupla de F em BF 3 ) 
com base nas regras habituais. 
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FIGURA 3.6 Carga formal e contagem de eletrons expandidos no atomo central. 
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!F = Be = F! 


Previsto 


\ 



Solido real 


:ci=Be=q: 

Previsto 


\ .-.-Cl. 

Be , 

/ ^cr 


jBe 


/\ ....a.... / 

/ C1 \ 

Be Be 

Cl—Be 

\ / ^Cl^ \ 

\ / 

Cl 

Cl 

Solido 

Vapor 


Be —Cl 


FIGURA3.7 Estruturasdo 
BeF 2 , BeCI 2 e BF 3 . (Dados de 
A. F. Wells, Structural Inor¬ 
ganic Chemistry, 5th ed., Oxford 
University Press, Oxford, Eng¬ 
land, 1984, pp. 412,1047.) 



:> 

:f. 


B—F: 


: - F v 

:F 


B—F: 


Previsto 

O comprimento de ligagao B-F e 131 pm. 

O comprimento calculado de uma ligagao simples e 152 pm. 


No BeF 2 solido, uma rede complexa e formada com um atomo de Be com numero de coor- 
denagao 4 (ver Figura 3.7). BeCl 2 dimeriza para uma estrutura tricoordenada na fase de vapor, 
mas o monomero linear e formado em altas temperaturas. Essa estrutura monomerica e instavel 
devido a deficiencia eletronica no Be; no dimero e na rede formada no estado solido, os atomos de 
halogenio compartilham pares isolados com o atomo de Be, na tentativa de preencher a camada 
de Valencia do berilio. O monomero e ainda frequentemente desenhado como uma estrutura 
ligada individualmente, com apenas quatro eletrons em torno do berilio e a capacidade de aceitar 
pares isolados de outras moleculas, para aliviar sua deficiencia eletronica (comportamento de 
um acido de Lewis, discutido no Capitulo 6). 

Os comprimentos de ligagao em todos os tri-haletos de boro sao mais curtos do que o 
esperado para ligagoes simples, de modo que o caracter parcial de ligagao dupla previsto parece 
razoavel, apesar das cargas formais nao ideais dessas formas de ressonancia. Embora uma 
pequena quantidade de ligagoes duplas seja possivel nestas moleculas, a polaridade forte das 
ligagoes B-halogenio e o modelo do empacotamento do ligante proximo (ELP) (Segao 3.2.4) 
tern sido utilizados para contabilizar as ligagoes curtas, sem a necessidade de abordar ligagoes 
multiplas. Os tri-haletos de boro combinam facilmente com outras moleculas que podem con- 
tribuir com um par de eletrons isolado (bases de Lewis), formando uma estrutura similar a um 
tetraedro com quatro ligagoes: 


F 

I 

B + 

a 

F F 


:N 


H 


H 


F H 

x b-n^ h 

V \ 


Por causa dessa tendencia, os tri-haletos de boro sao frequentemente desenhados com apenas 
seis eletrons em torno do boro. 

Outros compostos de boro que nao podem ser descritos adequadamente por meio de estru- 
turas eletron-ponto simples incluem os hidretos, como B 2 H 6 , e muitas outras moleculas mais 
complexas. Suas estruturas serao discutidas nos Capitulos 8 e 15. 
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3.2 Repulsao do par de eletrons da camada de Valencia 

A repulsao do par de eletrons da camada de Valencia (RPECV) e uma abordagem que 
fornece um metodo para prever a forma das moleculas, baseada na repulsao eletrostatica dos 
pares de eletrons descrita por Sidgwick e Powell 4 em 1940 e posteriormente desenvolvida por 
Gillespie e Nyholm 5 em 1957 e nas decadas seguintes. Apesar dessa abordagem simples do 
metodo, com base nas estruturas eletron-ponto de Lewis, na maioria dos casos, o metodo de 
RPECV preve formas que se comparam favoravelmente aquelas determinadas experimental- 
mente. No entanto, na melhor das hipoteses, esta abordagem fornece formas aproximadas para 
moleculas. O metodo mais comum de determinar as estruturas reais e a difragao de raios X, embora 
a difragao de eletrons, a difragao de neutrons e muitos metodos espectroscopicos tambem sejam 
usados. 6 No Capitulo 5, forneceremos abordagens de orbitais moleculares para descrever a 
ligagao em moleculas simples. 

A base da abordagem RPECV e que os eletrons se repelem, porque sao carregados nega- 
tivamente. As regras de mecanica quantica ditam que os eletrons podem ser acomodados na 
mesma regiao do espago como os pares ligantes ou pares isolados, mas cada par repele todos 
os demais. De acordo com o modelo RPECV, portanto, moleculas adotam geometrias tais que 
os pares de eletrons de Valencia ficam o mais distante possivel uns dos outros, minimizando a 
repulsao eletron-eletron. Uma molecula pode ser descrita pela formula generica AX m E^, onde A 
e o atomo central, X representa qualquer atomo ou grupo de atomos em torno do atomo central 
e E representa um par isolado de eletrons. O numero estereo 11 (NE = m + n) 6 o numero total de 
posigoes ocupadas por atomos ou pares isolados em torno de um atomo central. Tanto os pares 
isolados quanto os pares ligantes influenciam a forma molecular. 

O dioxido de carbono e uma molecula com dois atomos ligados (NE = 2) ao atomo central 
por meio de ligagoes duplas. Os eletrons em cada ligagao dupla devem estar entre C e O e a 

repulsao entre estes grupos de eletrons forga uma estrutura linear na molecula. O trioxido de O 

enxofre tern tres atomos ligados ao enxofre (NE = 3), com ligagao dupla parcial equivalente i| 

entre enxofre e cada oxigenio, uma conclusao obtida pela analise de suas formas de ressonan- 0=C=0 ^ 

cia. As melhores posigoes para os oxigenios minimizarem as repulsoes eletron-eletron nesta ^ ( 

molecula sao nos vertices de um triangulo equilatero, com angulos de ligagao O—S—O de 
120°. A ligagao multipla nao afeta a geometria, porque todas as tres ligagoes sao equivalentes 
em termos de ordem de ligagao. 

O mesmo modelo para encontrar a estrutura de Lewis e entao adapta-la a uma geometria 
que minimize a energia repulsiva de eletrons da ligagao e seguido atraves de numeros estereos 
4, 5, 6, 7 e 8, em que os atomos exteriores sao identicos em cada molecula, como mostrado na 

Figura 3.8. 

Os angulos e as distancias sao uniformes em cada uma dessas estruturas com dois, tres, 
quatro e seis pares de eletrons. As estruturas pentacoordenadas e as heptacoordenadas cor- 
respondentes nao podem ter angulos e distancias uniformes, porque nao ha nenhum poliedro 
regular com estes numeros de vertices. As moleculas pentacoordenadas tern uma estrutura 
trigonal bipiramidal, com um piano triangular central de tres posigoes, alem de duas outras 
posigoes acima e abaixo do centro do piano. As moleculas heptacoordenadas tern uma estru¬ 
tura pentagonal bipiramidal, com um piano pentagonal de cinco posigoes e posigoes acima e 
abaixo do centro do piano. A estrutura antiprismatica quadrada regular (NE = 8) e como um 
cubo que teve a face superior torcida 45° em uma disposigao antiprismatica, como mostrado na 
Figura 3.9. Essa geometria possui tres angulos diferentes para os elementos fluor adjacentes. 

[TaF 8 ] 3- apresenta geometria antiprismatica quadrada, mas e distorcida a partir dessa forma 
ideal no solido. 7 


11 O numero estereo e tambem chamado o numero de dommios de pares de eletrons. 
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Numero estereo Geometria Exemplos Angulos de ligagao calculados 
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FIGURA 3.8 Previsoes de RPECV. 


FIGURA3.9 Conversao de um 
cubo para antiprisma quadrado. 
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3.2.1 Repulsao do par isolado 

Modelos de ligagao sao uteis somente se suas explicates forem consistentes com os dados expe- 
rimentais. Novas teorias continuamente sao sugeridas e testadas. Como estamos trabalhando 
com uma grande variedade de atomos e estruturas moleculares, uma abordagem unica provavel- 
mente nao funcionara para todos eles. Embora as ideias fundamentals das estruturas atomicas 
e moleculares sejam relativamente simples, sua aplicagao em moleculas complexas nao e. Para 
uma primeira aproximagao, pares isolados, ligagoes simples, duplas ligagoes e ligagoes triplas 
podem ser tratadas de modo similar ao se prever as formas moleculares. No entanto, melhores 
previsoes dos formatos gerais podem ser feitas considerando-se algumas diferengas importantes 
entre os pares isolados e os pares ligantes. Esses metodos sao suficientes para mostrar tendencias 
e explicar a ligagao, bem como na racionalizagao de por que o angulo H—N—H na amonia e 
menor que o angulo tetraedrico no metano e maior do que o angulo H—O—H na agua. 

Como uma diretriz geral, o modelo RPECV preve que as repulsoes de pares de eletrons 
que envoivem pares isolados (pi) sejam mais fortes do que as que envoivem pares ligantes (pi) 
na ordem 


repulsoes pi-pi > repulsoes pi-pl > repulsoes pl-pl 


Numero estereo = 4 

As moleculas isoeletronicas CH 4 , NH 3 e H 2 0 (Figura 3.10) ilustram o efeito dos pares isolados 
na forma molecular. O metano tern quatro ligagoes identicas entre o carbono e cada um dos 
hidrogenios. Quando os quatro pares de eletrons sao organizados o mais longe possivel um do 
outro, o resultado e a forma tetraedrica familiar. O tetraedro, com todos os angulos H—C—H 
medindo 109,5°, tern quatro ligagoes identicas. 

A amonia tambem possui quatro pares de eletrons ao redor do atomo central, mas tres sao 
pares ligantes entre N e H, e o quarto e um par isolado no nitrogenio. Os nucleos formam uma 
piramide trigonal com os tres pares ligantes; o par isolado ocupa a quarta regiao no espago, 
resultando em um arranjo tetraedrico dos grupos de quatro eletrons. Como cada um dos tres 
pares ligantes e atraido por dois nucleos carregados positivamente (H e N), estes pares sao 
confinados principalmente as regioes entre os atomos de H e N. O par isolado, por outro lado, 
e atraido somente pelo nucleo de nitrogenio; nao tern nenhum segundo nucleo para confina-lo a 
uma pequena regiao do espago. Consequentemente, o par isolado tende a se espalhar e a ocupar 
mais espago em torno do nitrogenio que os pares ligantes. Como resultado, os angulos H—N—H 
sao de 106,6°, cerca de 3° a menos que os angulos no metano. 

Os mesmos principios aplicam-se a molecula de agua, na qual dois pares isolados e dois 
pares ligantes se repelem. Novamente, os pares de eletrons adotam um arranjo quase tetraedrico, 
com os atomos dispostos em forma de V. O angulo de maior repulsao entre os dois pares isola¬ 
dos nao pode ser medido. No entanto, a repulsao par isolado-par ligante (pi-pl) e maior que a 
repulsao par ligante-par ligante ( pl-pl ); como resultado, o angulo de ligagao H—O—H e apenas 
de 104,5°, mais uma diminuigao de 2,1° em relagao aos angulos da amonia. Como resultado 
final podemos prever formas moleculares aproximadas atribuindo mais espago para os pares de 
eletrons isolados. Os pares isolados sao capazes de espalhar-se e ocupam mais espago, uma vez 
que sao atraidos para um nucleo, ao inves de dois. 

Numero estereo = 5 

Para a geometria trigonal bipiramidal, existem dois locais exclusivos para os pares de ele¬ 
trons: axial e equatorial. Se houver um unico par isolado, por exemplo, no SF 4 , o par isolado 
ocupara uma posigao equatorial. Essa posigao confere mais espago ao par isolado e minimiza 
as interagoes entre o par isolado e os pares ligantes. Se o par isolado estiver localizado em 
posigao axial, tera tres interagoes de 90° com os pares ligantes. Em uma posigao equatorial, 
tera apenas duas dessas interagoes, conforme mostrado na Figura 3.11. A estrutura real e 
distorcida pelo par isolado, a medida que ele se espalha no espago e efetivamente comprime 
o resto da molecula. 
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FIGURA 3.10 Formas de meta- 
no, amonia e agua. 
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FIGURA3.12 Possiveis estru- 
turas do CIF 3 . 



Angulos nas estruturas possiveis 


Interagao 

A 

B 

C 

Experimental 

pi-pi 

180° 

90° 

120° 
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pi-pl 

6 a 90° 

3 a 90° 

4 a 90° 
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2 a 120° 

2 a 120° 
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3 a 120° 

2 a 90° 

2 a 90° 

2 a 87,5° 



1 a 120° 


Axial Cl—F 169,8 pm 

Equatorial Cl—F 159,8 pm 


C1F 3 fornece um segundo exemplo da influencia dos pares isolados nas moleculas tendo 
um numero esterico 5. Existem tres estruturas possiveis para C1F 3 , conforme mostrado na 

Figura 3.12. 

Para determinar a viabilidade das diferentes estruturas, as interagoes par isolado-par iso- 
lado devem ser consideradas em primeiro lugar, seguidas por interagoes par isolado-par ligante. 
Essas interagoes em angulos de 90° ou menos sao geralmente consideradas desestabilizadoras. 
Os angulos maiores geralmente tornam as estruturas mais viaveis. Por exemplo, em C1F 3 , a 
estrutura B pode ser eliminada rapidamente, por causa do angulo pi-pi de 90°. Os angulos pi-pi 
sao grandes para A e C. Portanto, a escolha deve vir dos angulos pi-pl e pl-pl. Como os angulos 
pi-pl sao mais importantes, C, que tern apenas quatro interagoes pi-pl de 90°, e favorecido em 
relagao a A, que tern seis dessas interagoes. Pesquisas confirmam que a estrutura e baseada em 
C, com ligeiras distorgoes por conta dos pares isolados. A repulsao par isolado-par ligante faz 
com que os angulos pi-pl sejam maiores que 90° e os angulos pl-pl sejam menores que 90° (na 
verdade, 87,5°). As distancias de ligagao Cl—F tambem mostram os efeitos repulsivos, com o 
fluor axial (aproximadamente angulos pi-pl de 90°) a 169,8 pm e o fluor equatorial (no piano 
com dois pares isolados) a 159,8 pm. 8 Angulos envolvendo pares isolados nao podem ser deter- 
minados experimentalmente. 

Exemplos adicionais de estruturas com pares isolados sao apresentados na Figura 3.13. 
As estruturas com base em um arranjo trigonal bipiramidal de pares de eletrons ao redor de 
um atomo central sempre posicionam o par isolado no piano equatorial, como em SF 4 , BrF 3 e 
XeF 2 . As formas resultantes minimizam tanto as repulsoes par isolado-par isolado quanto par 
isolado-par ligante. As formas sao chamadas gangorra (SF 4 ), Tdistorcido (BrF 3 ) e linear (XeF 2 ). 



Numeros ©stereos = 6 e 7 

Em estruturas octaedricas, todas as seis posigoes sao equivalentes. Quando um unico par isolado 
esta presente, normalmente ele repele os pares ligantes adjacentes, reduzindo os angulos de liga¬ 
gao de forma uniforme, como para IF 5 na Figura 3.13. Em estruturas com base octaedrica com 
dois pares isolados, a repulsao par isolado-par isolado e minimizada se estes pares forem trans, 
e esta e a forma que e adotada. XeF 4 quadrado planar, tambem mostrado na Figura 3.13, e um 
exemplo. Recentemente XeF 3 “, cujo numero estereo esperado seria 6 com tres pares isolados, foi 
relatado em fase gasosa, mas as tentativas de preparar sais deste ion nao foram bem-sucedidas. 9 

A forma que minimiza as repulsoes entre pares de eletrons para um numero esterico de 7 e 
a bipiramidal pentagonal, mostrada na Figura 3.8. IF 7 (na margem) e TeF ? 2- exibem essa forma, 
com o fluor tanto em posigao axial quanto equatorial. Se estiver presente apenas um par isolado, 
em alguns casos o par isolado causara distorgao. A natureza desta distorgao nem sempre e facil 
de se determinar. XeF 6 e um exemplo classico. 10 Em outros casos, a estrutura e octaedrica (veja 
o Problema 3.26) com o par isolado nao ativo estereoquimicamente. 111 Dois pares isolados mini¬ 
mizam suas repulsoes adotando posigoes axial (trans), com todos os atomos no piano equatorial. 
Dois exemplos conhecidos sao XeF 5 “(na margem) e IF 5 2_ . 


111 Um par isolado que aparece na estrutura de pontos de Lewis, mas nao tern nenhum efeito aparente sobre a geometria 
molecular, e classificado como nao estereoquimicamente ativo. O modelo RPECV assume que todos os pares isolados 
sejam estereoquimicamente ativos e, portanto, afetem a geometria molecular. 
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FIGURA 3.13 Estruturas 
contendo pares isolados. 


EXE A/I FLO 3.4 


SbF 4 - tem um unico par isolado no Sb. Portanto, sua estrutura e semelhante a do SF 4 , com 
um par isolado ocupando uma posigao equatorial. Este par isolado causa distorgao conside- 
ravel, dando um angulo F—Sb—F (posigoes axiais) de 155° e um angulo F—Sb—F de 90° 
(equatorial). 

SF 5 - tem um unico par isolado. Sua estrutura e baseada em um octaedro, com o ion distor- 
cido distante do par isolado, como em IF 5 . 

SeF 3 + tem um unico par isolado. Esse par isolado reduz significativamente o angulo da 
ligagao Se—F para 94°. 

EXERCICIO 3.2 Predizer as estruturas dos seguintes ions. Incluir uma descrigao das distorgoes 
em relagao aos angulos ideais (por exemplo, menos de 109,5° porque...). 

nh 2 - nh 4 + i 3 - pci 6 - 

3.2.2 Ligagoes multiplas 

O modelo RPECV considera que as ligagoes duplas e triplas tenham efeitos repulsivos ligei- 
ramente maiores do que as ligagoes simples, em virtude do efeito repulsivo de eletrons 77, que 
aumenta a densidade de eletrons entre os atomos ligados alem daquela presente em uma ligagao 
a. Por exemplo, em (CH 3 ) 2 C=CH 2 o angulo H 3 C—C—CH 3 e menor e o angulo H 3 C—C=CH 2 
e maior do que o 120° trigonal (Figura 3.14). 11 
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h 3 c H 

FIGURA 3.14 Angulos de 
ligagao em (CH 3 ) 2 C=CH 2 . 
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Numero de ligagoes com 

caracteres de ligagao 

multipla 

1 Numero estereo 1 

2 

3 

4 | 

2 


O 

II 

u 

II 

o 



3 

0 

II 126° 

f<Sf 

108° 

•ri-i 

N 

CPkJ'o 

115° 

0 

II 


4 

N 

III 

f O f f 

94° r 

o 

IKxl20' 

CV'f^O 

Vci 

111° 

3 T 

°>4o 

u 103° 

o n 2 - 

0 

5 

F 90,7° 

F-n 

110 V>!r o 

F 125° 

F * 

o. / 

JC\-F 

o'\ 

F 

F * 

°^Xe=0 

0^1 

F 


6 

0 * 

II .F 
F-fI —f 

F I 

F 





* Os angulos de ligagao destas moleculas nao foram determinados com precisao. 
No entanto, medidas espectroscopicas sao compatfveis com as estruturas mostradas. 
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FIGURA 3.16 Estruturas 
contendo tanto pares isolados 
quanto ligagoes multiplas. 


FIGURA 3.15 Estruturas contendo ligagoes multiplas. 

Exemplos adicionais do efeito das ligagoes multiplas sobre a geometria molecular sao mos- 
trados na Figura 3.15. Comparando-se as Figuras 3.13 e 3.15, vemos que as ligagoes multiplas 
tendem a ocupar as mesmas posigoes que os pares isolados. Por exemplo, as ligagoes ao oxigenio 
em SOF 4 , C10 2 F 3 e Xe0 3 F 2 sao todas equatoriais, como os pares isolados nos compostos cor- 
respondentes de numero estereo 5: SF 4 , BrF 3 e XeF 2 . Ligagoes multiplas, como pares isolados, 
tambem tendem a ocupar mais espago do que as ligagoes simples, causando distorgoes que 
comprimem o resto da molecula em conjunto. Em moleculas que tern tanto pares isolados quanto 
ligagoes multiplas, essas caracteristicas podem competir por espago. Os exemplos sao mostrados 
na Figura 3.16. Como uma generalizagao, pares isolados muitas vezes tern uma influencia maior 
do que as ligagoes multiplas em ditar a geometria molecular. 
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JSe 
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Cl 


EXEMPLO 3.5 


HCP, como HCN, e linear, com uma liga£ao tripla: H—C=P: 

IOF 4 tern um unico par isolado no lado oposto ao oxigenio. O par isolado tern um efeito repul- 
sivo ligeiramente maior do que a ligagao dupla ao oxigenio, como mostrado pelo angulo medio 
O—I—F de 89°. (O carater repulsivo extra da ligagao 1=0 coloca-o em oposigao ao par isolado.) 

SeOCl 2 tern um par isolado e uma ligagao dupla de selenio-oxigenio. O par isolado tern 
um efeito maior do que a ligagao dupla; o angulo Cl—Se—Cl e reduzido para 97° por este 
efeito, e o angulo Cl—Se—O e de 106°. 

EXERCICI03.3 Prever as estruturas dos seguintes ions. Indique a diregao das distorgoes das 
estruturas regulares. 

XeOF 2 C10F 3 S0C1 2 
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3.2.3 Efeitos da eletronegatividade e do tamanho atomico 

Eletronegatividade e a medida da capacidade de um atomo de atrair eletrons de um atomo vizi- 
nho ao qual ele esta ligado. Pode ser vista como a capacidade de um atomo ganhar a competiqao 
para atrair eletrons compartilhados. A eletronegatividade foi mencionada anteriormente como 
um guia para o uso de cargas formais. Ela tambem pode desempenhar um papel importante em 
determinar a disposiqao dos atomos externos ao redor de um atomo central e na compreensao 
dos angulos de ligaqao. Os efeitos da eletronegatividade e do tamanho atomico frequentemente 
sao paralelos entre si, mas, em alguns casos, os tamanhos dos atomos e grupos externos podem 
desempenhar um papel mais importante. 

Escalas de eletronegatividade 

Linus Pauling introduziu o conceito de eletronegatividade na decada de 1930, como um meio 
para descrever as energias de ligaqao. Pauling reconheceu que as ligaqoes polares tern mais ener- 
gia de ligaqao do que as ligaqoes apolares formadas a partir dos mesmos elementos. Por exemplo, 
ele observou que a energia de ligaqao do HC1, 432 kJ mol -1 era muito maior do que a media das 
energias de ligaqao de H 2 (436 kJ mol -1 ) e Cl 2 (243 kJ mol -1 ). IV Ele relacionou a diferenqa entre 
as energias de ligaqao real e media a diferenqa na eletronegatividade entre os elementos envol- 
vidos. Pauling tambem fez ajustes por uma questao de conveniencia, mais notavelmente para 
dar valores igualmente espaqados de 2,5 ate 4,0 para os elementos de C a F. v Alguns valores de 
eletronegatividade iniciais de Pauling encontram-se na Tabela 3.3. O valor de 4,0 para o fluor e 
ainda comumente usado como um ponto de referenda para outras escalas de eletronegatividade. 

Valores mais recentes foram derivados de outras propriedades moleculares e atomicas, tais 
como as energias de ionizaqao e as afinidades eletronicas. A Tabela 3.4 resume as abordagens 
usadas para uma variedade de escalas de eletronegatividade; examinar as diferenqas entre elas 
vai alem do escopo deste texto. Na maioria dos casos, os diferentes metodos dao valores de ele¬ 
tronegatividade semelhantes, algumas vezes com exceqao aos metais de transiqao. 12 Escolhemos 
usar os valores relatados por Mann, Meek e Allen (Tabela 3.5), com base nas energias de con- 
figuraqao (EC), na energia de ionizaqao media dos eletrons de Valencia no estado fundamental 
de atomos livres. Para elementos dos blocos s e p, as energias de configuraqao sao definidas 
como segue: 13 

ns v + ms n 

EC = —-- 

n + m 


Onde n = numero de eletrons s 
m = numero de eletrons p 

s s , s p = energias experimentais de 1 eletron s e p wl 

TABELA 3.3 Primeiros valores de eletronegatividade de Pauling 


H 

2,1 


c 

N 

O 

F 

2,5 

3,0 

3,5 

4,0 

Si 

P 

S 

Cl 

1,8 

2,1 

2,5 

3,0 

Ge 

As 

Se 

Br 

1,8 

2,0 

2,4 

2,8 


IV Valores usados por Pauling, convertidos em kJ mol -1 . L. Pauling, The Nature of the Chemical Bond, 3rd ed., 1960, 
Cornell University Press, Ithaca, NY, p. 81. 

v Anteriormente, Pauling tinha atribufdo ao fluor uma eletronegatividade de 2,00; ver L. Pauling, J. Am. Chem. Soc., 1932, 
54, 3570. 

VI Valores medios de multipleto de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits Derived From the Analyses 
of Optical Spectra, NSRDS-NBS-34, Washington, D.C., 1971; Atomic Energy Levels, NSRDS-35, Washington, D.C., 
1971, Vol. III. 
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TABELA 3.4 Escalas de eletronegatividade 


Autores principals 

Metodo de calculo ou descrigao 

Pauling 14 

Energias de ligagao 

Mulliken 15 

Media de energia de ionizagao e afinidade eletronica 

Allred & Rochow 16 

Atragao eletrostatica proporcional a Z*/r 2 

Sanderson 17 

Densidades de eletrons dos atomos 

Pearson 18 

Media de energia de ionizagao e afinidade eletronica 

Allen 19 

Energia media de eletrons da camada de Valencia, energias de 
configuragao 

Jaffe 20 

Eletronegatividade do orbital 


TABELA 3.5 Eletronegatividade (unidades de Pauling) 


■ 

2 

12 

13 

14 

15 

16 

17 

18 j 

H 








He 

2,300 








4,160 

Li 

Be 


B 

C 

N 

O 

F 

Ne 

0,912 

1,576 


2,051 

2,544 

3,066 

3,610 

4,193 

4,787 

Na 

Mg 


A1 

Si 

P 

S 

Cl 

Ar 

0,869 

1,293 


1,613 

1,916 

2,253 

2,589 

2,869 

3,242 

K 

Ca 

Zn 

Ga 

Ge 

As 

Se 

Br 

Kr 

0,734 

1,034 

1,588 

1,756 

1,994 

2,211 

2,424 

2,685 

2,966 

Rb 

Sr 

Cd 

In 

Sn 

Sb 

Te 

1 

Xe 

0,706 

0,963 

1,521 

1,656 

1,824 

1,984 

2,158 

2,359 

2,582 

Cs 

Ba 

Hg 

T1 

Pb 

Bi 

Po 

At 

Rn 

0,659 

0,881 

1,765 

1,789 

1,854 

(2,01) 

(2,19) 

(2,39) 

(2,60) 


Fonte: J. B. Mann, T. L. Meek, L. C. Allen, J. Am. Chem. Soc., 2000, 122, 2780, Tabela 2. 


As energias de configuragao sao multiplicadas por uma constante para dar valores compa- 
raveis aos da escala de Pauling, para permitir a comparagao conveniente entre as escalas. Uma 
lista mais completa da eletronegatividade com base em energias de configuragao encontra-se no 
Apendice B-4. vn Uma representagao grafica da eletronegatividade pode ser vista na Figura 8.2. 

O calculo das eletronegatividades de Pauling a partir das energias de ligagao requer que seja 
calculada uma media ao longo de diversos compostos, na tentativa de minimizar as incertezas 
experimentais e outros efeitos menores. Os metodos que utilizam energias de ionizagao e outras 
propriedades atomicas podem ser calculados mais diretamente. As eletronegatividades relata- 
das aqui e no Apendice B-4 sao adequadas para a maioria dos usos, mas os valores reais para 
atomos em moleculas diferentes podem diferir dependendo do ambiente eletronico especifico 
dos atomos. O conceito de eletronegatividade, que varia de um determinado atomo para outro 
com base nas suas ligagoes especificas dentro de uma molecula, geralmente nao e apresentado 
em quimica introdutoria, mas e uma consequencia das escalas modernas de eletronegatividade. 

E importante ressaltar que todas as eletronegatividades sao medidas da capacidade de um 
atomo atrair eletrons de um atomo vizinho ao qual ele esta ligado. Uma critica a todas as escalas 
de eletronegatividade, e particularmente a de Pauling, e que cada escala nao pode ser aplicada 
com sucesso para todas as situagoes. Todas essas escalas tern deficiencias baseadas nos calculos 
especificos utilizados em seu desenvolvimento. 21 


vn Para uma abordagem recente que enfoca algumas das limitaqoes do metodo de Allen, consulte P. Politzer, Z. P. 
Shields, F. A. Bulat, J. S. Murray, J. Chem. Theory Comput., 2011, 7, 377. 
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Com excegao do helio e do neonio, que tem grande eletronegatividade calculada e nenhum 
composto estavel conhecido, o fluor tem o maior valor, e a eletronegatividade diminui em diregao ao 
canto inferior esquerdo da tabela periodica. Embora geralmente classificado com o Grupo 1 (IA), o 
hidrogenio e bastante diferente dos metais alcalinos em sua eletronegatividade, bem como em muitas 
outras propriedades fisicas e quimicas. A quhnica do hidrogenio e diferente de todos os grupos. 

A eletronegatividade dos gases nobres pode ser calculada mais facilmente a partir das 
energias de ionizagao do que pelas energias de ligagao. Como os gases nobres tem energias de 
ionizagao mais elevadas do que os halogenios, os calculos sugerem que a eletronegatividade 
dos gases nobres possa ultrapassar a dos halogenios (Tabela 3.5). 22 Os atomos de gas nobre 
sao um pouco menores que os atomos de halogenio vizinhos - por exemplo, oNee menor do 
que F - como consequencia uma maior carga nuclear efetiva. Essa carga, que e capaz de atrair 
fortemente os eletrons do gas nobre em diregao ao nucleo, tambem e suscetivel a exercer uma 
forte atragao sobre os eletrons de atomos vizinhos. Portanto, a alta eletronegatividade prevista 
para os gases nobres e razoavel. 

Eletronegatividade e angulos de ligagao 

Pela abordagem da RPECV, as tendencias em muitos angulos de ligagao podem ser explicadas 
pela eletronegatividade. Considere os angulos de ligagao nas seguintes moleculas: 


Molecula 

Angulo X-P-X (°) 

Molecula 

Angulo X-S-X (°) j 

PF 3 

97,8 

osf 2 

92,3 

PC1 3 

100,3 

OSCl 2 

96,2 

PB f 3 

101,0 

OSBr 2 

98,2 


A medida que a eletronegatividade do halogenio aumenta, o halogenio exerce uma atra¬ 
gao mais forte nos pares de eletrons que compartilha com o atomo central. Esse efeito reduz 
a concentragao de eletrons perto do atomo central, diminuindo um pouco a repulsao entre os 
pares ligantes proximos ao atomo central e permite que o par isolado tenha mais impacto para 
comprimir os angulos do halogenio-atomo central-halogenio. Consequentemente, as moleculas 
com os atomos externos mais eletronegativos, PF 3 e OSF 2 , tem angulos menores. 

Se o atomo central continuar o mesmo, as moleculas que possuem maior diferenga nos valo- 
res de eletronegatividade entre seus atomos central e externo tem angulos de ligagao menores. 
O atomo com maior eletronegatividade atrai os eletrons compartilhados em diregao a si mesmo 
e para longe do atomo central, reduzindo o efeito repulsivo desses eletrons. Os compostos de 
halogenios na Tabela 3.6 mostram este efeito. Os compostos contendo fluor tem angulos menores 
do que aqueles que contem cloro, que, por sua vez, tem angulos menores do que os que contem 
bromo. O par isolado exerce um efeito relativamente maior e produz angulos de ligagao menores, 
a medida que a eletronegatividade do atomo externo aumenta. Uma possivel explicagao para essa 
tendencia e o tamanho: a medida que o tamanho do atomo externo aumenta na ordem F < Cl < Br, 
o angulo de ligagao aumenta. Compostos adicionais, mostrando os efeitos da eletronegatividade 
nos angulos de ligagao tambem sao apresentados na Tabela 3.6. 

Consideragoes semelhantes podem ser feitas em situagoes em que os atomos externos con- 
tinuam sendo os mesmos, mas o atomo central e alterado, por exemplo: 


Molecula 

Angulo de ligagao (°) 

Molecula 

Angulo de ligagao (°) 

h 2 o 

104,5 

nci 3 

106,8 

H 2 S 

92,1 

PC1 3 

100,3 

H 2 Se 

90,6 

AsCl 3 

98,9 


Nesses casos, como o atomo central se torna mais eletronegativo, atrai mais fortemente 
eletrons em pares ligantes em diregao a si mesmo, aumentando a concentragao de eletrons pro¬ 
ximos ao atomo central. 
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TABELA 3.6 Comprimentos e angulos de ligagao 


Molecula 

Angulo 
de ligagao 

n 

Comprimento 
de ligagao 
(pm) 

Molecula 

Angulo Comprimento 
de ligagao de ligagao 
(°) (pm) 

Molecula 

Angulo Comprimento 
de ligagao de ligagao 

(°) (pm) Molecula 

Angulo 
de ligagao 

n 

Comprimento 
de ligagao 
(pm) 

h 2 o 

104,5 

97 

of 2 

103,3 

96 

oci 2 

110,9 

170 




H 2 S 

92,1 

135 

sf 2 

98,0 

159 

SCI 2 

102,7 

201 




H 2 Se 

90,6 

146 




SeCI 2 

99,6 

216 




H 2 Te 

90,2 

169 




TeCI 2 

97,0 

233 




nh 3 

106,6 

101,5 

nf 3 

102,2 

137 

nci 3 

106,8 

175 




ph 3 

93,2 

142 

pf 3 

97,8 

157 

pci 3 

100,3 

204 

PBr 3 

101,0 

220 

AsH 3 

92,1 

151,9 

a s f 3 

95,8 

170,6 

AsCI 3 

98,9 

217 

AsBr 3 

99,8 

236 

SbH 3 

91,6 

170,7 

SbF 3 

87,3 

192 

SbCI 3 

97,2 

233 

SbBr 3 

98,2 

249 


Fonte : N. N. Greenwood e A. Eamshaw, Chemistry of the Elements, 2nd ed., Butterworth-Heinemann, Oxford, 1997, pp. 557, 767; A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 5th 
ed., Oxford University Press, Oxford, 1987, pp. 705, 793, 846, e 879; R. J. Gillespie e I. Hargittai, The VSEPR Model of Molecular Geometry, Allyn e Bacon, Needham Heights, 
MA, 1991. 


O efeito liquido e o aumento nas repulsoes par ligante-par ligante proximas do atomo central 
que aumenta os angulos de ligagao. Nessas situagoes, a molecula com o atomo central mais ele- 
tronegativo tern os angulos maiores. Exemplos adicionais podem ser encontrados na Tabela 3.6, 
em que moleculas com os mesmos atomos externos, mas com diferentes atomos centrais, sao 
mostradas na mesma coluna. 


EXERCICIO 

3.4 


Qual molecula tern o 

menor angulo em cada serie? 

a. OSeF 2 

OSeCl 2 

OSeBr 2 (angulo halogenio-Se-halogenio) 

b. SbCl 3 

SbBr 3 

Sbi 3 

c.PI 3 

AsI 3 

SbI 3 


Efeitos do tamanho 

Nos exemplos considerados ate agora, os atomos mais eletronegativos tambem eram os 
menores. Por exemplo, o menor halogenio, fluor, tambem e o mais eletronegativo. Consequente- 
mente, poderiamos ter previsto as tendencias em angulos com base no tamanho atomico, com os 
atomos menores sendo capazes de ficar mais proximos. E importante considerar tambem situa¬ 
goes em que o tamanho e a eletronegatividade podem ter efeitos opostos, onde um grupo externo 
menor e menos eletronegativo do que um grupo maior, ligado a um atomo central. Por exemplo: 


Molecula 

Angulo C — N — C (°) 

N(CH 3 ) 3 

110,9 

N(CF 3 ) 3 

117,9 


Neste caso, poderiamos prever por RPECV que os grupos CF 3 mais eletronegativos levariam 
a um menor angulo de ligagao, porque puxariam os eletrons mais fortemente do que os grupos 
CH 3 . O angulo de ligagao em N(CF 3 ) 3 e na verdade 7- maior do que em N(CH 3 ) 3 sugerindo, neste 
caso, que o tamanho seja o fator mais importante, com os grupos CF 3 maiores exigindo mais 
espago. O ponto no qual o tamanho dos atomos e grupos externos torna-se mais importante do 
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que a eletronegatividade pode ser dificil de prever, mas o potencial dos grandes atomos e grupos 
externos para afetar a forma molecular nao deve ser descartado. 

Moleculas tendo o numero estereo = 5 

Para atomos do grupo principal tendo um numero estereo 5, e instrutivo considerar os compri- 
mentos de ligagao relativos para as posigoes axiais e equatoriais. Por exemplo, em PC1 5 , SF 4 e 
C1F 3 , as distancias do atomo central-axial sao maiores que as distancias para os atomos equato¬ 
riais, como mostrado na Figura 3.17. Esse efeito tern sido atribuido a maior repulsao dos pares 
isolados e ligantes com atomos em posigoes axiais (tres interagoes de 90°) do que com atomos 
em posigoes equatoriais (duas interagoes de 90°). 

Alem disso, ha uma tendencia para grupos menos eletronegativos ocuparem posigoes equa¬ 
toriais, semelhantes aos pares isolados e aos atomos com ligagoes multiplas. Por exemplo, em 
compostos de fosforo com atomos de fluor e de cloro, em todos os casos os cloros ocupam 
posigoes equatoriais (Figura 3.18). A mesma tendencia e mostrada em compostos com formulas 
PF 4 CH 3 , PF 3 (CH 3 ) 2 e PF 2 (CH 3 ) 3 , com os grupos CH 3 menos eletronegativos tambem equatoriais 
(Figura 3.19). E possivel vislumbrar a densidade de eletrons da ligagao P—A, em que A e o 
atomo menos eletronegativo, sendo concentrado mais perto do fosforo nesses casos, levando a 
uma preferencia por posigoes equatoriais por semelhante raciocinio aplicado aos pares isolados 
e as ligagoes multiplas. 

Os efeitos relativos sobre os angulos das ligagoes por atomos menos eletronegativos, no 
entanto, normalmente sao menores do que para pares isolados e ligagoes multiplas. Por exem¬ 
plo, o angulo de ligagao para posigoes equatoriais opostas ao atomo de Cl em PF 4 C1 e apenas 
ligeiramente inferior a 120°, em contraste com a maior redugao dos angulos comparaveis em 
SF 4 e SOF 4 (Figura 3.20). 

Prever estruturas em alguns casos e um desafio. Compostos de fosforo contendo atomos de 
fluor e grupos CF 3 fornecem um exemplo intrigante. CF 3 e um grupo retirador de eletrons cuja 
eletronegatividade foi calculada como sendo comparavel a dos atomos halogenios mais eletro- 
negativos. vm CF 3 favorece as posiqoes equatoriais mais fortemente do que F? Sao conhecidos 
compostos de fosforo trigonais bipiramidais contendo numeros diferentes de F e grupos CF 3 
com grupos CF 3 tanto axiais quanto equatoriais (Figura 3.21). Quando dois ou tres grupos CF 3 
estao presentes, explicar as orientaqoes e realmente um desafio: esses grupos sao axiais em 
PF 3 (CF 3 ) 2 , mas equatoriais em PF 2 (CF 3 ) 3 . Em ambos os casos, a estrutura mais simetrica, com 
grupos equatoriais identicos, e a preferida. * * IX 
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FIGURA 3.18 PCIF 4 , PCI 2 F 3 e PCI 3 F 2 . 
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FIGURA 3.19 PF 4 CH 3 , PF 3 (CH 3 ) 2 e PF 2 (CH 3 ) 3 . 
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vm Para uma analise das diferentes abordagens a fim de determinar a eletronegatividade de CF 3 , consulte J. E. True, T. 

D. Thomas, R. W. Winter, G. L. Gard, Inorg. Chem., 2003, 42, 4437. 

IX Consulte H. Oberhammer, J. Grobe, D. Le Van, Inorg. Chem., 1982, 21, 275 para obter uma discussao sobre essas 
estruturas. 
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FIGURA 3.17 Distancias das 
ligagoes em PCI 5 , SF 4 e CIF 3 . 
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FIGURA 3.20 Angulos de ligagao em PF 4 CI, SF 4 e SOF 4 . 
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FIGURA 3.21 PF 4 CF 3 , PF 3 (CF 3 ) 2 e PF 2 (CF 3 ) 3 . 


Eletronegatividades do grupo 

Como e o caso de atomos individuals, varias abordagens foram adotadas para estimar a capa- 
cidade de atragao de eletrons de grupos como CH 3 , CF 3 e OH, que podem ser ligados a atomos 
centrais. Por exemplo, seria esperado que um grupo CF 3 atraisse os eletrons mais fortemente do 
que um grupo CH 3 , afetando potencialmente as formas moleculares e as reatividades, e, portanto, 
deveria ser atribuido ao CF 3 uma maior eletronegatividade quando comparado ao CH 3 . Embora 
os valores de eletronegatividade publicados para o grupo concordem que CF 3 e mais eletro- 
negativo que CH 3 , os valores relatados variam amplamente, 2,71-3,45 para CF 3 e 2,45-3,05 
para CH 3 . X 

Apesar da grande variagao nos valores propostos de eletronegatividade do grupo, as ten- 
dencias surgem quando examinamos conjuntos de valores determinados por diferentes metodos 
de calculo que seguem expectativas baseadas na eletronegatividade dos atomos componentes, 
como no caso de CF 3 e CH 3 . Exemplos em ordem decrescente de eletronegatividade do grupo 
incluem os seguintes: 


cf 3 > chf 2 > ch 2 f > ch 3 

CF 3 > CC1 3 CH 3 > SiH 3 

F > OH > NH 2 > CH 3 > BH 2 > BeH 

O conceito de eletronegatividade de grupo levanta uma questao interessante: os angulos 
podem ser classificados com seguranga usando as diferengas de eletronegatividade para um 
conjunto de moleculas relacionadas, que contenham tanto grupos quanto unico atomo ligado 
ao atomo central? Considere as moleculas na Figura 3.22. A ligagao S—F tern a maior dife- 
renga de eletronegatividade, e o angulo F—S—F em S0 2 F 2 e, como esperado, o mais agudo 
dos angulos X—S—X. A eletronegatividade media aproximada do grupo OH (3,5), CF 3 , 
(3,1) e CH 3 (2,6) em comparagao com Cl (2,869 unidades de Pauling) sugere que o angulo 
X—S—X em S0 2 (0H) 2 e S0 2 (CF 3 ) 2 deveria ser mais agudo do que em S0 2 C1 2 . Na verdade, 
o angulo correspondente em S0 2 C1 2 e mais agudo do que nas moleculas anteriores, uma 


x Para as comparagoes dos valores de eletronegatividade do grupo e references associadas, consulte M. D. Moran, J-P. 
Jones, A. A. Wilson, S. Houle, G. K. S. Prakash, G. A. Olah, N. Vasdev, Chem. Educator, 2011, 16, 164 e L. D. Garner 
O’Neale, A. F. Bonamy, T. L. Meek, B. G. Patrick, J. Mol. Struct. (THEOCHEM), 2003, 639, 151. 
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FIGURA 3.22 Angulos de ligagao e eletronegatividade do grupo. 


prova da importancia de se considerar o tamanho ao prever os angulos de ligagao. Embora 
a ordem dos angulos de ligagao para S0 2 (0H) 2 < S0 2 (CF 3 ) 2 < S0 2 (CH 3 ) 2 seja compativel 
com a ordem de eletronegatividade do grupo, a pequena diferenga entre esses angulos (1,3°) 
e surpreendente, com base na variagao relativamente grande (~0,9 unidade) na eletronegativi¬ 
dade do grupo. Em contraste, a diferenga de eletronegatividade entre F e Cl (1,324 unidades 
de Pauling) e apenas um pouco maior. No entanto, o resultado e uma diferenga grande, de 
4,2° nos angulos X—S—X. A previsao do angulo de ligagao depende claramente de varios 
fatores. O tamanho e a possivel formagao de ligagao de hidrogenio entre atomos externos e 
grupos tambem podem afetar os angulos e distancias. 


EXERCICIO 3.5 


Discuta resumidamente as seguintes observagoes: 

a. O angulo de ligagao em NC1 3 e quase 5 graus maior do que em NF 3 . 

b. A distancia axial S—F em SOF 3 e maior que a distancia S—F equatorial. 

c. Em Te(CH 3 ) 2 I 2 os grupos metila estao em posigoes equatoriais, em vez de axiais. 

d. O angulo de ligagao O—S—O em FS0 2 (0CH 3 ) e maior do que em FS0 2 (CH 3 ). 


3.2.4 Empacotamento do ligante proximo 

O modelo do empacotamento do ligante proximo (ELP) desenvolvido por Gillespie 23 usa as 
distancias entre atomos externos em moleculas, como um guia para as formas moleculares. Para 
uma serie de moleculas com o mesmo atomo central, as distancias nao ligadas XI entre os atomos 
externos sao compativeis, mas os angulos e os comprimentos de ligagao sao modificados. Os 
resultados da abordagem EFP sao em muitas maneiras consistentes com as do modelo RPECV, 
mas enfocam principalmente os atomos externos em vez do ambiente imediato do atomo central. 

Por exemplo, verificou-se que em uma serie de compostos de boro, BF 2 X e BF 3 X, a distancia 
fluor-fluor permaneceu quase constante para uma grande variedade de grupos X, mesmo se o 
numero estereo mudasse de 3 para 4, como mostrado na Tabela 3.7. Resultados semelhantes foram 
obtidos para uma variedade de outros atomos centrais: distancias cloro-cloro nao ligado foram 
semelhantes nos compostos em que o atomo central era o carbono, distancias oxigenio-oxigenio 
nao ligado foram semelhantes quando o atomo central era berilio, e assim por diante. 24 


XI Tres pontos (• • •) serao usados para designar as distancias entre os atomos que nao sao diretamente ligados de maneira 
covalente uns aos outros. 
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TABELA 3.7 Dados do modelo do empacotamento do ligante proximo 


Molecula 

Numero de 
coordenagao de B 

Distancia 

B—F (pm) 

Angulo FBF (°) 

Distancia j 

F—F(pm) 

bf 3 

3 

130,7 

120,0 

226 

bf 2 oh 

3 

132,3 

118,0 

227 

bf 2 nh 2 

3 

132,5 

117,9 

227 

bf 2 ci 

3 

131,5 

118,1 

226 

bf 2 h 

3 

131,1 

118,3 

225 

bf 2 bf 2 

3 

131,7 

117,2 

225 

BF 4 “ 

4 

138,2 

109,5 

226 

BF 3 CH 3 “ 

4 

142,4 

105,4 

227 

bf 3 cf 3 - 

4 

139,1 

109,9 

228 

bf 3 ph 3 

4 

137,2 

112,1 

228 

BF 3 NMe 3 

4 

137,2 

111,5 

229 


Fonte: R. J. Gillespie e R L. A. Popelier, Chemical Bonding and Molecular Geometry, Oxford University Press, New York, 2001, p. 119; 
Tabela 5.3, R. J. Gillespie, Coord. Chem. Rev., 2000, 197, 51. 


No modelo de ELP, ligantes (atomos externos) sao vistos exibindo um raio especifico quando 
ligados a um determinado atomo central. xn Se os atomos externos ficam firmemente unidos, 
como se presume neste modelo, a distancia entre os nucleos dos atomos ira entao ser a soma dos 
raios dos ligantes. Por exemplo, um atomo de fluor, quando ligado a um boro central, tern um 
raio ligante de 113 pm. Quando dois atomos de fluor estao ligados a um boro central, como nos 
exemplos na Tabela 3.7, a distancia entre seus nucleos sera a soma dos raios ligantes, neste caso 
226 pm. Esse valor corresponde as distancias de F * * * F dos exemplos na tabela. Na discussao 
a seguir, sao apresentados exemplos de como essa abordagem pode ser usada para descrever as 
formas moleculares. 


Empacotamento do ligante proximo (ELP) e distancias de liga^ao 

O modelo ELP preve que as distancias entre atomos nao ligados em moleculas permanegam 
aproximadamente as mesmas, mesmo se forem alterados os angulos em torno do atomo central. 
Por exemplo, as distancias fluor-fluor em NF 4 + e NF 3 sao ambas de 212 pm, mesmo que os 
angulos F—N—F sejam significativamente diferentes (Figura 3.23). 





_p p_ 

106 106 106 106 


FIGURA 3.23 NF 4 +eNF 3 . 


xn Valores dos raios ligantes podem ser encontrados em R. J. Gillespie, E. A. Robinson, Compt. Rend. Chimie, 2005, 8, 
1631. 
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RPECV preve que NF 3 deve ter o menor angulo de ligagao, e ele faz: 102,3° em com- 
para^ao com o angulo tetraedrico de 109,5° em NF 4 + . Como a distancia F • • • F permanece 
essencialmente inalterada, a distancia N—F em NF 3 deve ser superior a 130 pm em NF 4 + . 
Isso pode ser ilustrado por meio da trigonometria simples, como tambem mostrado na Figura 
3.23. Em NF 3 , uma vez que 


( 102,3° \ \ (F • • • F distancia) 

V 2 ) x 

106 pm 

x = distancia de liga 9 ao N — F = --—— = 136 pm (experimental: 136,5 pm) 

sen 51,15 

Como esperado, quanto menor for o angulo F—N—F, maior deve ser a liga^ao N—F. 

Em resumo, o modelo EFP complementa a abordagem RPECV. Considerando que RPECV 
preve que um par isolado causara um menor angulo de liga 9 ao no lado oposto, EFP preve que 
as distancias entre atomos externos (nao ligados entre si) devem permanecer essencialmente 
inalteradas, exigindo maiores distancias entre o atomo central e o atomo externo. Um atomo 
que tern liga 9 oes multiplas a um atomo central tern um efeito semelhante, conforme mostrado 
no exemplo a seguir. 


EXEMPLO 3.6 


Em PF 4 + as distancias F • • • F e P—F sao 238 pm e 145,7 pm, respectivamente. Preveja a 
distancia P—F em POF 3 , que tern um angulo F—P—F de 101,1°. 


soLugAo 

O modelo EFP preve que as distancias F • • • F devem ser aproximadamente as mesmas em 
ambas as estruturas. Esbo 90 s semelhantes aos da Figura 3.23 podem ser tra 9 ados para ilustrar 
os angulos opostos a liga 9 ao dupla: 

Nesta situa 9 ao, 


v = distancia de liga 9 ao P — F =--——— =154 pm (experimental: 152 pm) 

sen 50,55 

(A distancia F • • • F real em POF 3 e 236 pm, ligeiramente mais curta do que em PF 4 + . Se esse 
valor for usado no calculo v = 153 pm, teremos uma melhor correspondence para o valor 
experimental.) 



No exemplo, o modelo EFP preve que as duas estruturas terao aproximadamente o mesmo 
tamanho trigonal basico do fluor. Uma distancia P—F mais longa e um angulo F—P—F 
menor sao consistentes com a abordagem RPECV, que poderia prever um menor angulo de 
liga 9 ao em consequencia da repulsao pelos eletrons na dupla liga 9 ao. 

EXERCICIO 3.6 Essa abordagem serve para diferentes numeros estereos? BC1 3 tern distancias 
B—Cl e F • • • F de 174 e 301 pm. Usando o modelo EFP, prever a distancia B—Cl em BC1 4 “ e 
comparar com o valor experimental de 183 pm. 


O 



II 

P 




119 


F 


Gillespie e Popelier tambem descreveram diversas outras abordagens a geometria molecu¬ 
lar, com suas vantagens e desvantagens. 25 E em uma entre vista Gillespie forneceu perspectivas 
adicionais sobre RPECV, EFP e conceitos relacionados, alem de interessantes fundamenta 9 oes 
historicas. 26 
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3.3 Polaridade molecular 


i s - 

H Yh g+ 

H 

Dipolo lfquido, 1,47 D 


\l7 t s - 

H H 5+ 


Dipolo lfquido, 1,85 D 


F 




Dipolo lfquido, 0,23 D 

FIGURA3.24 Dipolos de liga- 
<;ao e dipolos moleculares. 


Quando atomos com diferentes eletronegatividades sao ligados, a molecula resultante tem liga¬ 
goes polares, com os eletrons da ligagao concentrados, talvez muito ligeiramente, no atomo mais 
eletronegativo. Quanto maior for a diferenga de eletronegatividade, mais polar sera a ligagao. 
Como resultado, as ligagoes sao dipolares, com extremidades relativamente positivas e negativas. 
Esta polaridade pode causar interagoes especificas entre as moleculas, dependendo da estrutura 
molecular geral. 

Experimentalmente, a polaridade das moleculas e mensurada indiretamente por meio da 
medigao da constante dieletrica, que e a relagao entre a capacitancia de uma celula preenchida 
com a substancia a ser medida com a capacitancia da mesma celula com um vacuo entre os 
eletrodos. A orientagao das moleculas polares no campo eletrico anula parcialmente o efeito 
do campo e resulta em uma maior constante dieletrica. Medigoes em diferentes temperaturas 
permitem o calculo do momento dipolar para a molecula, definido como /a = Qr ; onde r e a 
distancia entre os centros de carga positiva e negativa e Q e a diferenga entre essas cargas. xm 

Momentos dipolares de moleculas diatomicas podem ser calculados diretamente. Em mole¬ 
culas mais complexas, a adigao de vetor dos momentos dipolares da ligagao individual da o 
momento dipolar molecular lfquido. No entanto, geralmente nao e possfvel calcular os dipolos 
moleculares diretamente a partir de dipolos de ligagao. A Tabela 3.8 mostra os momentos dipo¬ 
lares experimentais e calculados dos clorometanos. Os valores calculados pelos vetores usam os 
momentos dipolares das ligagoes C—H e C—Cl de 1,3 x 10 -30 e 4,9 x 10 -30 C m, respectiva- 
mente e os angulos de ligagao tetraedricos. Claramente, calcular os momentos dipolares e mais 
complexo do que simplesmente somar os vetores para os momentos de ligagao individual. No 
entanto, para muitos propositos, uma abordagem qualitativa e suficiente. 

Os momentos dipolares de NH 3 , H 2 0 e NF 3 (Figura 3.24) revelam o efeito frequente- 
mente drastico dos pares isolados. Na amonia, as polaridades de ligagao N—H medias e o par 
isolado apontam na mesma diregao, resultando em um grande momento dipolar. A agua tem 
um momento dipolar ainda maior. As polaridades das ligagoes O—H e os dois pares isolados 
resultam em polaridades que se reforgam mutuamente. Por outro lado, o NF 3 tem um momento 
dipolar muito pequeno, o resultado da polaridade das tres ligagoes N—F opondo-se ao par iso¬ 
lado rico em eletrons. A soma dos tres momentos de ligagao N—F e maior do que o efeito do 
par isolado, e o par isolado e a extremidade positiva da molecula. Em casos como os de NF 3 e 
S0 2 com polaridades opostas, a diregao do dipolo nao e facilmente prevista. S0 2 tem um grande 
momento dipolar (1,63 D), com a polaridade do par isolado superando as ligagoes S—O, e o 
atomo de enxofre parcialmente negativo, mesmo que o oxigenio seja mais eletronegativo. 

Moleculas com momentos dipolares interagem eletrostaticamente umas com as outras e com 
outras moleculas polares. Quando os dipolos sao grandes o suficiente, as moleculas se orientam 
com a extremidade positiva de uma molecula, em diregao a extremidade negativa da outra e o 
resultado sao pontos de fusao e ebuligao mais elevados. Detalhes dos efeitos mais drasticos sao 
mostrados na discussao de hidrogenio no final deste capftulo e no Capftulo 6. 


TABELA 3.8 Momentos dipolo de clorometanos 


Molecula 

Experimental (D) 

Calculado a partir de 
vetores (D) 

ch 3 ci 

1,90 

1,77 

ch 2 ci 2 

1,60 

2,008 

chci 3 

1,04 

1,82 


Fonte: Dados experimentais, CRC Handbook of Chemistry and Physics, 92nd ed., Taylor and Francis Group, LLC, 2011-2012, pp. 
9-54, 9-55, and 9-59. 


xm A unidade do SI para o momento dipolar e um medidor de Coulomb-metro (C m), mas uma unidade comumente 
usada e o Debye (D). Um D = 3,33564 x 10 -30 C m. 
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Por outro lado, se a molecula tiver uma estrutura altamente simetrica, ou se as polaridades 
das ligagoes diferentes cancelarem umas as outras, a molecula como um todo podera nao ter 
um momento dipolar liquido, mesmo que as ligagoes individuals forem completamente polares. 
Moleculas tetraedricas como CH 4 e CC1 4 , moleculas e ions trigonais como S0 3 , N0 3 “ e C0 3 2- 
e moleculas tendo atomos externos identicos para numeros estereos 5 e 6 como PC1 5 e SF 6 
sao todas apolares. A ligagao C—H tern polaridade muito pequena, mas as ligagoes em outras 
moleculas e ions sao bastante polares. Em todos estes casos, a soma de todas as ligagoes polares 
e zero, por causa da simetria das moleculas, conforme mostrado na Figura 3.25. 

Mesmo moleculas apolares participam de atragoes intermoleculares. Pequenas flutuagoes 
da densidade de eletrons em tais moleculas criam pequenos dipolos com tempo de vida extrema- 
mente curto. Esses dipolos, por sua vez, atraem ou repelem os eletrons em moleculas adjacentes, 
induzindo a formagao de dipolos nelas tambem. O resultado e uma atragao global entre as mole¬ 
culas. Essas forgas de atragao sao chamadas forgas de London ou forgas de dispersao, e tornam 
possivel a liquefagao dos gases nobres e das moleculas apolares - como hidrogenio, nitrogenio e 
dioxido de carbono. Como regra geral, as forgas de London se tornam mais importantes a medida 
que o numero de eletrons aumenta em uma molecula. Geralmente, uma contagem crescente de 
eletrons aumenta a blindagem da carga nuclear, tornando a nuvem de eletrons mais polarizada 
e sensivel a perturbagao de dipolos externos. 


H Cl O 

C S 

H h'H Cl V C1 C1 O O 
Dipolo liquido zero para os tres 

FIGURA 3.25 Cancelamento 
de dipolos de ligagao por causa 
da simetria molecular. 


3.4 Ligagao com hidrogenio 

Amonia, agua e fluoreto de hidrogenio tern pontos de ebuligao muito mais elevados do que 
outras moleculas semelhantes, como mostrado na Figura 3.26. Estes pontos de ebuligao altos 
sao causados por ligagoes de hidrogenio, nas quais os atomos de hidrogenio ligados ao fluor, 
oxigenio ou nitrogenio tambem formam ligagoes mais fracas com um par isolado de eletrons em 
outro nitrogenio, oxigenio ou fluor. As ligagoes entre o hidrogenio e esses atomos fortemente 
eletronegativos sao muito polares, com uma carga parcial positiva sobre o hidrogenio. Esse 
hidrogenio parcialmente positivo e fortemente atraido para o nitrogenio, oxigenio ou fluor par- 
cialmente negativo das moleculas vizinhas. No passado, as atragoes entre estas moleculas eram 
consideradas principalmente de natureza eletrostatica, mas uma abordagem alternativa do orbital 
molecular (descrita nos Capitulos 5 e 6) dara uma descrigao mais completa deste fenomeno. 
Independentemente da explicagao detalhada das forgas envolvidas na ligagao do hidrogenio, o 
hidrogenio fortemente positivo e os pares isolados fortemente negativos tendem a se alinhar e a 
manter as moleculas juntas. Outros atomos com alta eletronegatividade, como o cloro, tambem 
podem ativar a formagao de ligagoes de hidrogenio em moleculas polares tais como cloroformio, 
CHC1 3 . A definigao de quais atomos podem participar de ligagoes com o hidrogenio se expandiu 
drasticamente alem dos atomos tradicionais de N, O, e F, conforme descrito no Capitulo 6. 



Perfodo 


FIGURA 3.26 Pontos de 
ebuligao dos compostos de 
hidrogenio. 
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Em geral, os pontos de ebuligao sobem com o aumento do peso molecular, tanto por- 
que a massa adicional requer uma temperatura mais elevada para o movimento rapido das 
moleculas quanto porque o maior numero de eletrons nas moleculas mais pesadas fornece 
maiores forgas de London. A diferenga de temperatura entre o ponto de ebuligao real da agua 
e a extrapolagao da linha que conecta os pontos de ebuligao dos compostos analogos mais 
pesados e de quase 200 °C. A amonia e o fluoreto do hidrogenio tern diferengas semelhantes, 
porem menores, entre os valores extrapolados para suas familias. A agua possui um efeito 
muito maior, porque cada molecula pode ter ate quatro ligagoes de hidrogenio (duas atraves 
de pares isolados e duas atraves de atomos de hidrogenio). O fluoreto de hidrogenio pode 
ter em media nao mais que duas ligagoes de hidrogenio, pois o fluoreto do hidrogenio tern 
apenas um hidrogenio. 

A agua tern outras propriedades incomuns por causa das ligagoes de hidrogenio. Por exem- 
plo, o ponto de congelamento da agua e muito maior do que o de moleculas semelhantes. Uma 
caracteristica ainda mais marcante e a diminuigao da densidade da agua a medida que congela. 
A estrutura tetraedrica em torno de cada atomo de oxigenio, com duas ligagoes regulares de 
hidrogenio e duas ligagoes de hidrogenio com outras moleculas, requer uma estrutura muito 
aberta, com grandes espagos entre as moleculas de gelo (Figura 3.27). Isso faz com que o solido 
seja menos denso que a agua liquida ao redor, entao o gelo flutua. A vida na Terra seria muito 
diferente se nao fosse assim. Lagos, rios e oceanos iriam congelar de baixo para cima, cubos de 
gelo afundariam e pescar no gelo seria impossivel. Os resultados sao dificeis de imaginar, mas 
certamente exigiria uma biologia e uma geologia muito diferentes. As mesmas forgas causam 
a formagao de cadeias de protema (Figura 3.28) e de moleculas de acido polinucleico; uma 
combinagao de ligagoes de hidrogenio com outras forgas dipolares impoe uma estrutura secun¬ 
daria consideravel a essas moleculas grandes. Na Figura 3.28(a), ligagoes de hidrogenio entre 
os atomos de oxigenio da carbonila e os hidrogenios ligados a atomos de nitrogenio mantem 
a molecula numa estrutura helicoidal. Na Figura 3.28(b), ligagoes de hidrogenio semelhantes 
suportam as cadeias peptidicas em posigao paralela; os angulos de ligagao das cadeias resultam 
na aparencia de uma folha plissada formada pelos peptideos. Estas sao duas das muitas estruturas 
diferentes que podem ser formadas por peptideos, dependendo dos grupos de cadeia lateral R e 
do meio ambiente circundante. 



FIGURA 3.27 A estrutura aberta do gelo. (Brown & Lemay, Chemistry: Central Science, 4th Ed., © 1988, pp. 628, 
946.) As linhas retangulares sao incluidas para facilitar a visualiza^ao; toda ligagao e entre atomos de hidrogenio e 
oxigenio. 
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FIGURA 3.28 Estruturas de prote- 
ina ligadas ao hidrogenio. (a) Uma 
proteina a-helice. Carbonil pepti- 
deo e hidrogenios N—H em voltas 
adjacentes da helice sao hidrogenio 
ligados. (Brown & Lemay, Chemistry: 
Central Science, 4th Ed., © 1988, 
pp. 628, 946. Reimpresso e re- 
produzido eletronicamente com 
permissao de Pearson Education 
Inc, Upper SaddleRiver, NJ 07458.) 

A disposigao de folha plissada e 
mostrada em (b). Cada grupo car- 
bonila do peptideo e ligado a urn 
hidrogenio N—H em uma cadeia 
peptidica adjacente. (Wade LG. 
Organic Chemistry. 1. ed., ©1988. 
Reimpresso com permissao e repro- 
duzido eletronicamente de Pearson 
Education Inc, Upper Saddle River, 
NJ 07458.) 


Outro exemplo e uma teoria da anestesia por moleculas que nao formam ligagoes de hidro¬ 
genio como ciclopropano, cloroformio e oxido nitroso, proposto por Pauling. 27 Essas moleculas 
sao do tamanho e da forma que pode caber ordenadamente em uma estrutura de agua ligada 
a hidrogenio, com espagos abertos ainda maiores do que o gelo comum. Tais estruturas, com 
moleculas presas em buracos de um solido, sao chamadas de clatratos. Pauling propos que 
microcristais semelhantes ligados ao hidrogenio se formam ate mesmo mais prontamente no 
tecido nervoso por causa da presenga de outros solutos no tecido. Estes microcristais entao 
poderiam interferir com a transmissao de impulsos nervosos. Estruturas semelhantes de metano 
e agua mantem grandes quantidades de metano nas calotas polares. A quantidade de metano em 
tais cristais pode ser tao grande que se queimam, se forem acesos. 28 

Interagoes mais especificas envolvendo o compartilhamento de pares de eletrons entre mole¬ 
culas serao discutidas no contexto da quimica acido-base no Capitulo 6. 
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Geometry, Allyn & Bacon, Boston, 1991, e R. J. Gillespie e P. L. A. 
Popelier, Chemical Bonding and Molecular Geometry: From Lewis 
to Electron Densities, Oxford University Press, New York, 2001. 
Este ultimo tambem apresenta uma introdugao util para o modelo do 
empacotamento do ligante proximo (ELP). Gillespie tambem for- 


neceu uma retrospectiva sobre RPECV em R. J. Gillespie, Coord. 
Chem. Rev., 2008, 252, 1315, e ele e Robinson compararam as de- 
scrigoes de RPECV, ELP e valencia-ligagao da geometria molecular 
em R. J. Gillespie e E. A. Robinson, Chem. Soc. Rev., 2005, 34, 396. 
Uma perspectiva adicional sobre ELP, RPECV e topicos relaciona- 
dos e fornecida por uma entrevista com Gillespie em L. Cardellini, 
J. Chem. Ed., 2010, 87, 482. Discussoes sobre orbitais moleculares 
para as formas de muitas das mesmas moleculas sao apresentadas em 
B. M. Gimarc, Molecular Structure and Bonding, Academic Press, 
New York, 1979, e J. K. Burdett, Molecular Shapes, John Wiley & 
Sons, New York, 1980. Duas perspectivas interessantes sobre as es- 
truturas de Lewis sao encontradas em G. H. Purser, J. Chem. Educ., 
1999, 76, 1013 e R. F. See, J. Chem. Educ., 2009, 86, 1241. 


Problemas 


3.1 O ion dimetilditiocarbamato, [S 2 CN(CH 3 ) 2 ] , tern a seguinte 
estrutura: 


S 

S 


C —N 



a. Mostre as estruturas de ressonancia importantes deste ion, 
incluindo as cargas formais, sempre que necessario. Sele- 
cione a estrutura de ressonancia susceptfvel para fornecer a 
melhor descrigao deste ion. 

b. Repita o procedimento para o ion dimetiltiocarbamato, 
[OSCN(CH 3 ) 2 ]-. 

3.2 Varias estruturas de ressonancia sao possfveis para cada um dos 
seguintes ions. Para cada um deles, desenhe essas estruturas de 
ressonancia, defina as cargas formais e selecione a estrutura 


de ressonancia com maior probabilidade de fornecer a melhor 

descrigao desse ion. 

a. Ion selenocianato, SeCN - 


b. Ion tioformato H — C 


O 

/ 


7T 


c. Ditiocarbonato, [S 2 CO] 2 (C e central) 

3.3 Desenhe as estruturas de ressonancia para os Ions isoeletronicos 
NSO - e SNO - e atribua as cargas formais. Qual Ion e provavel- 
mente mais estavel? 


3.4 Tres isomeros com a formula N 2 CO sao conhecidos: ONCN 
(cianeto de nitrosila), ONNC (isocianeto de nitrosila) e NOCN 
(cianeto de isonitrosila). Desenhe as estruturas de ressonancia 
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mais importantes destes isomeros e determine as cargas for- 
mais. Qual isomero voce preve que seja a forma mais estavel 
(de menor energia)? (Ver G. Maier, H. P. Reinsenauer, J. Eck- 
wert, M. Naumann, M. De Marco, Angew. Chem., Int. Ed., 
1997, 36, 1707.) 

3.5 Mostre as estruturas de ressonancia possfveis para oxido 
nitroso, N 2 0 (o atomo central e o nitrogenio). Indique as 
cargas formais diferentes de zero onde estiverem presentes. 
Qual estrutura de ressonancia da a melhor representagao 
desta molecula? 


3.6 O acido mtrico, que existe como moleculas HN0 3 na ausencia 
de agua, tern a estrutura mostrada. Mostre as estruturas de res¬ 
sonancia importantes de HN0 3 e determine as cargas formais 
em cada atomo. 


.0 


H—O—N 


O 


3.7 Allen LC sugeriu que uma carga formal mais significativa pode 
ser obtida levando-se em conta a eletronegatividade dos ato- 
mos envolvidos. A formula de Allen para esse tipo de carga 
- denominada carga de Lewis-Langmuir (L-L) - de um atomo, 
A, ligado a outro atomo, B, e 


carga L-L 


numero do numero de eletrons nao 

grupo de A (EUA) compartilhados em A 

^ Xa (numero de ligagoes\ 
bXa+Xb\ entre A e B ) 


onde Xa e Xb designam as eletronegatividades. Usando esta 
equagao, calcular as cargas L-L para CO, NO - e HF e com- 
parar os resultados com as cargas formais correspondentes. 
Voce acha que as cargas L-L sao a melhor representagao da 
distribuigao de eletrons? (Ver L. C. Allen, J. Am. Chem. Soc., 
1989, 111 , 9115; L. D. Garner, T. L. Meek, B. G. Patrick, 
THEOCHEM , 2003, 620 , 43.) 


3.8 


3.9 


3.10 


Mostre as estruturas de Lewis 
seguintes moleculas: 

a. SeCl 4 

b. i 3 - 

c. PSC1 3 (P e central) 

d. IF 4 - 

e. PH 2 - 

Mostre as estruturas de Lewis 
seguintes moleculas: 

a. IC1 2 - 

b. H 3 P0 3 (umHeligadoaP) 

c. BH 4 - 

d. POCl 3 

e. I0 4 - 

Mostre as estruturas de Lewis 
seguintes moleculas: 
a. SOF 6 (um F ligado ao O) 


e faga um esbogo das formas das 
f. TeF 4 2 “ 

& n 3 - 

h. SeOCl 4 (Se e central) 

i. ph 4 + 

faga um esbogo das formas das 

f. IO(OH) 5 

g. SOCl 2 

h. C10F 4 - 

i. Xe0 2 F 2 

faga um esbogo das formas das 


b. POF 3 

c. C10 2 

d. N0 2 

e. S 2 0 4 2- (simetrico, com uma ligagao S—S) 

f. N 2 H 4 (simetrico, com uma ligagao N—N) 

g. ciof 2 + 


h. CS 2 

i. XeOF 5 “ 

3.11 Explique as tendencias em angulos e comprimentos de ligagao 
dos seguintes ions: 



X—O (pm) 

Angulo O—X—O f 

CI0 3 - 

149 

o 

O 

Br° 3 - 

165 

o 

^1- 

O 

io 3 - 

181 

o 

O 

O 


3.12 Selecione de cada conjunto a molecula ou ion que possua 
o menor angulo de ligagao e explique resumidamente a sua 
escolha: 

a. NH 3 , PH 3 ou AsH 3 

b - /S.. 

v ci (L v F 

Cl F 

(angulo halogenio - enxofre - halogenio) 

c. N0 2 “ ou 0 3 

d. C10 3 “ ou Br0 3 _ 

3.13 a. Compare as estruturas do ion azida, N 3 _ , e a molecula de 

ozonio, 0 3 . 

b. Como voce espera que seja a estrutura do ion ozonida, 0 3 _ , 
para diferir da de ozonio? 

3.14 Considere a serie OCl 2 , 0(CH 3 ) 2 e 0(SiH 3 ) 2 , que tern angulos 
de ligagao com o atomo de oxigenio de 110,9°, 111,8° e 144,1° 
respectivamente. Analise essa tendencia. 

3.15 Dois ions isoeletronicos com suboxido do carbono, C 3 0 2 , 
sao N 5 + e OCNCO + . Embora C 3 0 2 seja linear, tanto N 5 + e 
OCNCO + sao curvadas no nitrogenio central. Sugira uma 
explicagao para esse fato. Tambem preveja qual tern o 
menor angulo atomo externo-N-atomo externo e explique 
o seu raciocmio. (Ver I. Bernhardi, T. Drews, K. Seppelt, 
Angew. Chem., Int. Ed., 1999, 38, 2232; K. O. Christe, W. W. 
Wilson, J. A. Sheehy, J. A. Boatz, Angew. Chem., Int. Ed., 
1999, 38, 2004.) 

3.16 Explique: 

a. Etileno, C 2 H 4 , e uma molecula planar, mas hidrazina N 2 H 4 , 
nao e. 

b. IC1 2 “ e linear, mas NH 2 “ e angular. 

c. Dos compostos cianato de mercurio(II), Hg (OCN) 2 , e ful- 
minato de mercurio(II), Hg(CNO) 2 , um e altamente explo- 
sivo, e o outro nao. 

3.17 Explique: 

a. PC1 5 e uma molecula estavel, mas NC1 5 nao e. 

b. SF 4 e SF 6 sao conhecidos, mas OF 4 e OF 6 nao sao. 

3.18 As cristalinas de raios X de C10F 3 e BrOF 3 foram determi- 
nadas. 

a. Voce esperaria que o par isolado no halogenio central fosse 
axial ou equatorial nestas moleculas? Por que? 

b. Qual molecula voce preve que teria o menor angulo F equatori 
al —atomo central—oxigenio? Explique sua resposta. (Ver A. 
Ellern, J. A. Boatz, K. O. Christe, T. Drews, K. Seppelt, Z. 
Anorg. Allg. Chem., 2002, 628, 1991.) 

3.19 Fa$a as seguintes comparagoes sobre as moleculas mostradas 
a seguir e explique resumidamente as suas escolhas. 

a. Qual molecula tern o menor angulo H 3 C—atomo do grupo 
15—CH 3 ? 
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b. Qual molecula tem o menor angulo H 3 C—A—CH 3 ? 

c. Qual molecula tem a maior distancia de ligagao A1—C? 


h 3 c ch 3 
\ ,>ch 3 

N 


A1 

H 3 C / ^CH 

h 3 c 


h 3 c ch 3 
\ />ch 3 

p 


A1 

H 3 C / ^CH 

h 3 c 


3.20 Preveja e faga um esbogo da estrutura do ion (ainda) hipotetico 

if 3 2 -. 

3.21 Uma solugao contendo o ion I0 2 F 2 _ reage lentamente com o 
ion fluoreto em excesso para formar I0 2 F 3 2_ . 

a. Faga um esbogo dos isomeros que podem ser possiveis para 
a formula I0 2 F 3 2_ . 

b. Destas estruturas, qual voce acha mais provavel? Por que? 

c. Proponha uma formula de um composto de xenonio ou ion 
isoeletronico com I0 2 F 3 2_ . (Ver J. P. Mack, J. A. Boatz, M. 
Gerken, Inorg. Chem., 2008, 47, 3243.) 

3.22 O anion XeOF 3 “ foi relatado recentemente (D. S. Brock e G. 
J. Schrobilgen, J. Am. Chem. Soc., 2010, 133, 6265). 

a. Varias estruturas correspondentes a esta formula sao conce- 
bfveis. Faga um esbogo delas, selecione a estrutura que seja 
mais provavel e justifique sua escolha. 

b. O que e notavel sobre a estrutura deste ion? 

3.23 Preveja a estrutura do I(CF 3 )C1 2 . Voce acha que o grupo CF 3 
esta em uma posigao axial ou equatorial? Por que? (Ver R. 
Minkwitz, M. Merkei, Inorg. Chem., 1999, 38, 5041.) 

3.24 a. Qual molecula tem a maior distancia axial P—F: PF 2 (CH 3 ) 3 

ou PF 2 (CF 3 ) 3 ? Explique resumidamente. 

b. A1 2 0 tem o oxigenio como atomo central. Preveja o angulo 
aproximado de ligagao nesta molecula e explique sua res- 
posta. 

c. Preveja a estrutura de CA1 4 . (Ver X. Li, L-S. Wang, A. I. 
Boldyrev, J. Simons, J. Am. Chem. Soc., 1999, 121, 6033.) 

3.25 As estruturas de TeF 4 e TeCl 4 em fase gasosa foram estudadas 
por difragao de eletrons (S. A. Shlykov, N. I. Giricheva, A. 
V. Titov, M. Szwak, D. Lentz, G. V. Girichev, Dalton Trans., 
2010, 39, 3245). 

a. Voce esperaria que as distancias (axiais) Te—X nestas 
moleculas fossem mais longas ou mais curtas do que as 
distancias (equatoriais) Te—X? Explique resumidamente. 

b. Que composto voce preve que tenha os menores angulos 
X(axial)—Te—X(axial)? Os menores angulos X(equatorial) 
—Te—X(equatorial)? Explique resumidamente. 

3.26 SeCl 6 2- , TeCl 6 2_ e C1F 6 “ sao todos octaedricos, mas SeF 6 2_ e 
IF 6 “ sao distorcidos, com um par isolado sobre o atomo central, 
aparentemente, influenciando a forma. Sugira uma razao para a 
diferenga na forma destes dois grupos de ions. (Ver J. Pilme, 
E. A. Robinson, R. J. Gillespie, Inorg. Chem., 2006, 45, 6198.) 

3.27 Quando XeF 4 reage com uma solugao de agua no solvente 
CH 3 CN, forma-se o produto F 2 OXeN=CCH 3 . A aplicagao de 
um vacuo aos cristais deste produto resultou na remogao lenta 
de CH 3 CN: 

F 2 OXeN=CCH 3 -> XeOF 2 + CH 3 CN 


Proponha estruturas de F 2 OXeN=CCH 3 e XeOF 2 . (Ver D. S. 
Brock, V. Bilir, H. P. A. Mercier, G. J. Schrobilgen, J. Am. 
Chem. Soc., 2007, 729, 3598.) 

3.28 O ion de dicloreto tiazila, NSC1 2 _ , e isoeletronico com dicloreto 
de tionila, OSCl 2 . 

a. Qual destas especies tem o menor angulo Cl—S—Cl? 
Explique resumidamente. 

b. Qual delas voce preve que tenha a ligagao S—Cl mais 
longa? Por que? (Ver E. Kessenich, F. Kopp, P. Mayer, A. 
Schulz, Angew. Chem., Int. Ed., 2001, 40, 1904.) 

3.29 Faga um esbogo da estrutura mais provavel de PCl 3 Br 2 e expli¬ 
que seu raciocmio. 

3.30 a. Os grupos CF 3 em PC1 3 (CF 3 ) 2 tem maior probabilidade de 

serem axiais ou equatoriais? Explique resumidamente. 
b. As ligagoes axiais ou equatoriais tem probabilidade de 
serem mais longas em SbCl 5 ? Explique resumidamente. 

3.31 Das moleculas C1S0 2 CH 3 , C1S0 2 CF 3 e C1S0 2 CC1 3 , qual tem 
o maior angulo X—S—X? Explique resumidamente. 

3.32 Das moleculas FS0 2 F, FS0 2 (OCH) e FS0 2 CH 3 qual tem o 
menor angulo O—S—O? Explique resumidamente. 

3.33 Se e Te elementares reagem com 4-tetrafluoropiridil prata(I) 
para formar Se(C 5 F 4 N) 2 e Te(C 5 F 4 N) 2 . Duas moleculas angu- 
lares independentes foram encontradas para cada composto 
no estado solido, com angulos C—Se—C de 95,47(12)° e 
96,16(13)° e angulos C—Te—C de 90,86(18)°e 91,73(18)°, 
respectivamente (Aboulkacem, S.; Naumann, D.; Tyrra, W.; 
Pantenburg, I. Organometallics, 2012, 31, 1559). 


2 


F F 



+ 


E - 

E = Se, Te 



a. Explique por que os angulos sao mais agudos para o com¬ 
posto com Te do que para o composto com Se. 

b. Estes angulos sao aproximadamente 0,8° (Se) e 2,0° (Te) 
mais agudos do que os nos compostos pentafluorofenila 
(C 6 F 5 ) relacionados. A maior compressao desses angulos 
nos compostos 4-tetrafluoropiridil foi postulada com base 
nas diferengas de eletronegatividade do grupo. Explique a 
logica associada a esta hipotese. 

3.34 Qual molecula tem o menor angulo F—P—F, PF 4 + ou PF 3 0? 
Qual tem a maior distancia fluor-fluor? Explique resumida¬ 
mente. 

3.35 Analise a tendencia das distancias P—F axial nos compostos 
PF 4 (CH 3 ), PF 3 (CH 3 ) 2 e PF 2 (CH 3 ) 3 . (Consulte a Figura 3.19.) 

3.36 Embora as distancias C—F e os angulos de ligagao F—C—F 
sejam consideravelmente diferentes em F 2 C=CF 2 , F 2 CO, CF 4 
e F 3 CO“ (distancias C—F 131,9 para 139,2 pm; angulos de 
ligagao F—C—F 101,3° para 109,5°), a distancia F - F em 
todas as quatro estruturas e quase o mesmo (215 para 218 pm). 
Explique, utilizando o modelo ELP de Gillespie. (Ver R. J. 
Gillespie, Coord. Chem. Rev., 2000, 197, 51.) 

3.37 A distancia Cl • • • Cl em CC1 4 e 289 pm, e a distancia de ligagao 
C—Cl e 171,1 pm. Usando o modelo ELP, calcule a distancia 
de C—Cl em Cl 2 CO, que tem um angulo Cl—C—Cl de 111,8°. 
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3.38 O angulo de F—C—F em F 2 CO, mostrado aqui, e 109,5°; a 
distancia C—F e 131,7 pm e a distancia F • • F e 215 pm. Com 
base no modelo ELP, preveja a distancia C—F no ion CF 3 + . 



3.39 Compostos nos quais o hidrogenio e o atomo externo podem 
representar desafios as teorias de ligagao quimica. Considere 
as seguintes moleculas. Usando uma ou mais das abordagens 
descritas neste capitulo, fornega uma explicagao para HOF ter 
o menor angulo de ligagao deste conjunto. 



3.40 Para cada uma das seguintes ligagoes, indique qual atomo e 
mais negativo e, em seguida, classifique a serie em ordem de 
polaridade. 

a. C—N d. O—Cl 

b. N—O e. P—Br 

c. C—I f. S—Cl 

3.41 Mostre as estruturas de pontos de Lewis e as formas das 

seguintes moleculas: 


VOCl 3 

PC1 3 

sof 4 

SO3 

ICE 


f. sf 6 

g. if 7 

h. Xe0 2 F 4 

i. CF 2 C1 2 

P A 


'3 J- 

(P 4 0 6 e uma estrutura fechada com arranjo tetraedrico total de 
atomos de fosforo, um atomo de oxigenio faz pontes com cada 
par de atomos de fosforo.) 

3.42 Mostre as estruturas de pontos de Lewis e faga um esbogo das 
formas das seguintes moleculas: 


ph 3 

H 2 Se 

SeF, 


a. 

b. 

c. 

d. PF, 

e. IF, 


f. Xe0 3 

g. BF 2 C1 

h. SnCl 2 

i. KrF 2 

j. io 2 f 5 2 - 


3.43 Quais das moleculas no Problema 3.41 sao polares? 

3.44 Quais das moleculas no Problema 3.42 sao polares? 

3.45 Fornega explicagoes para os seguintes fenomenos: 

a. Metanol, CH 3 OH, tern um ponto de ebuligao muito mais 
elevado do que a mercaptana metflica, CH 3 SH. 

b. O monoxido de carbono tern pontos de fusao e ebuligao 
ligeiramente maiores do que N 2 . 

c. O isomero orto do acido hidroxibenzoico [C 6 H 4 (0H)(C0 2 H)] 
tern o ponto de liquefagao muito mais baixo do que os 
isomeros meta e para. 

d. Os pontos de ebuligao dos gases nobres aumentam com o 
numero atomico. 

e. O acido acetico em fase gasosa tern uma pressao significati- 
vamente mais baixa (se aproximando de um limite de 50%) 
do que o valor previsto pela lei dos gases ideais. 

f. Misturas de acetona e cloroformio apresentam desvios 
negativos significativos da lei de Raoult, que afirma que 
a pressao de vapor de um liquido volatil e proporcional a 
sua fragao molar. Por exemplo, uma mistura equimolar de 
acetona e cloroformio tern uma pressao de vapor mais baixa 
do que qualquer um dos lfquidos puros. 

g. O monoxido de carbono tern uma energia de dissociagao de 
ligagao (1072 kJ mol -1 ) maior do que o nitrogenio molecu¬ 
lar (945 kJ mol -1 ). 

3.46 Dados estruturais para moleculas classicas sao atualizados a 
medida que novas experiences sao concebidas para melhorar 
a precisao e a exatidao. 

Considere os compostos trifluorometil E(CF 3 ) 3 onde E = P, 
As, Sb. Os seguintes angulos C—E—C foram determinados 
para a fase gasosa E(CF 3 ) 3 por difragao de eletrons em mea- 
dos do seculo XX: E = P, 99,6(25)°; E = As, 100,1(35)°; E = 
Sb, 100,0(35)°. (Berger RJF, Mitzel NW. J. Mol. Struc., 2010, 
978, 205). 

a. A tendencia nesses angulos parece razoavel? Explique sua 
opgao. 

b. Um experimento de fase gasosa de difragao de eletrons 
mais rigoroso encontrou um angulo C—As—C para 
As(CF 3 ) 3 de 95,4(3)°, que foi comparado favoravelmente 
com o angulo determinado por computador, de 95,9°. Qual 
dos outros dois angulos C—E—C parece mais suspeito e 
deveria voltar a ser examinado usando tecnicas modernas? 
Explique sua resposta. 
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A simetria e um fenomeno do mundo natural, bem como o mundo da invengao humana 
(Figura 4.1). Na natureza, muitas flores e plantas, flocos de neve, insetos, certas frutas e 
legumes e uma grande variedade de animais e plantas microscopicas exibem simetria carac- 
teristica. Muitas realizagoes da engenharia tern um grau de simetria que contribui para seu 
apelo estetico. Exemplos incluem as intersecgoes de estradas em trevo, as piramides do Egito 
Antigo e a Torre Eiffel. 

Os conceitos de simetria sao extremamente uteis em quimica. Analisando a simetria 
das moleculas, podemos prever os espectros infravermelhos, descrever orbitais usados na 
ligagao, prever a atividade otica, interpretar espectros eletronicos e estudar diversas pro- 
priedades moleculares. Neste capitulo, primeiro definiremos simetria muito especificamente 
nos termos das cinco operagoes de simetria fundamentais. Em seguida, descreveremos como 
as moleculas podem ser classificadas com base nos tipos de simetria que elas possuem. 
Concluiremos, com exemplos, apresentando como a simetria pode ser usada para prever a 
atividade otica das moleculas e para determinar o numero e os tipos de vibragoes molecu¬ 
lares ativas no infravermelho e Raman. 

Em capitulos posteriores, a simetria sera uma ferramenta valiosa na construgao de orbitais 
moleculares (Capitulos 5 e 10) e na interpretagao de espectros eletronicos de compostos de 
coordenagao (Capitulo 11) e espectros vibracionais de compostos organometalicos (Capitulo 13). 

Um kit de modelo molecular e util para ajudar no estudo deste capitulo, mesmo para 
aqueles que podem visualizar objetos tridimensionais facilmente. Incentivamos o uso de um 
kit desse tipo. 1 


c. 


H?, 


s 

c 




H 


H 



H 


4.1 Elementos e operates de simetria 

Todas as moleculas podem ser descritas em termos de sua simetria, mesmo que seja apenas para 
dizer que elas nao a tern. Moleculas ou quaisquer outros objetos podem conter elementos de 
simetria como pianos especulares, eixos de rotagao e centros de inversao. A reflexao, rotagao 
ou inversao sao chamadas de uma operagao de simetria. Para conter um determinado elemento 
de simetria, apos uma operagao, uma molecula deve ter exatamente a mesma aparencia que 
tinha antes da operagao. Em outras palavras, fotografias da molecula (se tais fotografias fossem 
possiveis) tiradas do mesmo local antes e apos a operagao de simetria seriam indistinguiveis. Se 
uma operagao de simetria produz uma molecula que pode ser distinguida do original de qualquer 
maneira, essa operagao nao e uma operagao de simetria da molecula. Os exemplos nas Figuras 

4.2 ate 4.6 ilustram elementos e operagoes de simetria molecular. 

A operagao de identidade (E) nao determina nenhuma alteragao na molecula. Ela e incluida 
para que mostremos todos os componentes matematicos. Uma operagao de identidade e caracte- 
ristica de cada molecula, mesmo se nao tiver nenhum outro tipo de simetria. 


1 Um excelente site da internet que discute a simetria com animaqoes moleculares foi desenvolvido por Dean Johnston e 
pode ser encontrado no endereqo <symmetry.otterbein.edu> (em ingles). 


75 









76 4 


Simetria e teoria de grupo 




FIGURA4.1 Exemplos de simetria. 



A operagao de rotagao (C w ), tambem chamada de rotagao propria, e a rotagao com- 
pleta de 360 °/n em torno de um eixo de rotagao. Usamos a rotagao no sentido anti-horario 
como uma rotagao positiva. Um exemplo de uma molecula contendo um eixo de rotagao ter- 
nario (C 3 ) e CHC1 3 . O eixo de rotagao e coincidente com o eixo da ligagao C—H e o angulo 
de rotagao e de 36073 = 120°. Duas operagoes C 3 podem ser realizadas consecutivamente, 
para dar uma nova rotagao de 240°. A operagao resultante e designada C 3 2 e tambem e uma 
operagao de simetria da molecula. Tres operagoes C 3 sucessivas equivalem a operagao de 
identidade (C 3 3 = E). 

Muitas moleculas e outros objetos tern multiplos eixos de rotagao. Por exemplo, flocos de 
neve (Figura 4.2) apresentam formas complexas que sao quase sempre hexagonais e aproxima- 
damente planares. A linha atraves do centro do floco perpendicular ao piano do floco contem 
um eixo binario (C 2 ), um eixo ternario (C 3 ) e um eixo sextuplo (C 6 ). Rotagoes ate 240° (C 3 2 ) e 
300° (C 6 5 ) tambem sao operagoes de simetria de um floco de neve. 


| Angulo de rotagao 

Operagao de simetria 

60° 

C 6 

120° 

c 3 ( = c 6 2 ) 

180° 

C 2 ( = C 6 3) 

240° 

c 3 2 ( = c 6 4 ) 

300° 

C 6 

360° 

c 6 6 ( = £) 
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Estrutura do isomero de menor 
energia de TaB 10 _ em fase gasosa 


Rotaqoes C 2 , C 3 e C 6 

com um padrao de floco de neve 


FIGURA4.2 Rotates. 


Ha tambem dois conjuntos de tres eixos C 2 no piano de um floco de neve, um conjunto 
atraves de pontos opostos e outro atraves das regioes de corte entre os pontos. Um de cada des¬ 
ses eixos e mostrado na Figura 4.2. Em moleculas com mais de um eixo de rota^ao, o eixo C n 
tendo o maior valor de n e o eixo de rota^ao de ordem mais alt a ou o eixo principal. O eixo 
de rota^ao de ordem mais alta para um floco de neve e o eixo C 6 . (Na atribui^ao das coordena- 
das cartesianas, o eixo C n de ordem mais alta geralmente e escolhido como o eixo z.) Quando 
necessario, os eixos C 2 perpendiculares ao eixo principal sao designados com primos; um primo 
simples (C 2 ') indica que o eixo passa atraves de varios atomos da molecula, enquanto um primo 
duplo (C 2 ") indica que passa entre os atomos externos. 

Encontrar os eixos de rota 9 ao para algumas figuras tridimensionais pode ser mais dificil, 

mas o principio e o mesmo. A natureza pode ser extraordinaria quando se trata de simetria - o 

isomero de energia mais baixa de TaB 10 “ em fase gasosa (Figura 4.2) possui um eixo de rota 9 ao 

C » n 
c io* 

Na opera 9 ao de reflexao (cr), a molecula contem um piano especular. Se forem ignorados 
detalhes tais como o estilo de cabelo e a localiza 9 ao dos orgaos internos, o corpo humano tern 
um piano especular esquerdo-direito, como na Figura 4.3. Muitas moleculas tern pianos especu- 
lares, embora sua identifica 9 ao possa nao ser obvia. A opera 9 ao de reflexao muda a esquerda e a 
direita, como se cada ponto se movesse perpendicularmente atraves do piano para uma posi 9 ao 
exatamente tao longe do piano quanto quando come 90 U. Objetos lineares, como um lapis de 
madeira redondo, ou moleculas, tais como o acetileno e o dioxido de carbono, tern um numero 
infinito de pianos especulares que incluem a linha central do objeto. 

Quando o piano e perpendicular ao eixo de rota 9 ao principal, e chamado a h (horizontal). 
Outros pianos, que contem o eixo de rota 9 ao principal, sao denominados cr y ou a d . 

A inversao (z) e uma opera 9 ao mais complexa. Cada ponto se move atraves do centro da 
molecula para uma posi 9 ao oposta a posi 9 ao original e tao longe do ponto central quanto ela 
congou. II 111 Um exemplo de uma molecula que tern um centro de inversao e o etano na confor- 
ma 9 ao alternada; esta opera 9 ao de inversao e mostrada na Figura 4.4. 

Muitas moleculas que a primeira vista parecem ter um centro de inversao, na verdade, nao 
tern. Por exemplo, falta simetria de inversao para o metano e para outras moleculas tetraedricas. 
Para observar isso, mantenha um modelo de metano com dois atomos de hidrogenio no piano 
vertical a direita e dois atomos de hidrogenio no piano horizontal a esquerda, como na Figura 4.4. 
A inversao resulta em dois atomos de hidrogenio no piano horizontal a direita e dois atomos de 
hidrogenio no piano vertical a esquerda. A inversao, portanto, nao e uma opera 9 ao de simetria 
de metano, porque a orienta 9 ao da molecula apos a opera 9 ao difere da orienta 9 ao original. 


II A observagao extraordinaria deste anion em fase gasosa e descrita em T. R. Galeev, C. Romanescu, W.-L. Li, L.-S. 
Wang, A. I. Boldyrev, Angew. Chem., Int. Ed., 2012, 51, 2101. 

III Esta operagao deve ser diferenciada da inversao de um carbono tetraedrico em uma reagao bimolecular, que e mais 
semelhante a de um guarda-chuva em um vento forte. 



(b) 

FIGURA 4.3 Reflexoes. 
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H, 


H 




2v c-c^ 

H i H 4 


H, 


H 5V' / H| 
C-C 

' VH 2 

H, 


H, 


Com centra de inversao 


H 

H 0 


1 -- 


Ho 


H, 


H 4 

X C- H 2 

< ' H ' 

Sem centra de inversao 

FIGURA 4 Inversao. 


Solidos quadrados, retangulos, paralelogramos, retangulares, octaedricos e flocos de neve 
tem centros de inversao. Ja os tetraedros, triangulos e pentagonos nao tem (Figura 4.5). 



FIGURA 4.5 Imagens (a) com e (b) sem centros de inversao. 


Uma operagao de rotagao-reflexao (S w ), ou rotagao impropria, exige rotagao de 360°/n, 

seguida por reflexao atraves de um piano perpendicular ao eixo de rotagao. No metano, por 
exemplo, uma linha atraves do carbono e dividindo o angulo entre dois atomos de hidrogenio de 
cada lado e um eixo S 4 . Existem tres dessas linhas, para um total de tres eixos S 4 , um tetraedro 
tem seis arestas, e cada um desses eixos corta um par de vertices opostos. A operagao requer 
uma rotagao de 90° da molecula, seguida por reflexao atraves do piano perpendicular ao eixo 
de rotagao. Duas operagoes S n em sucessao geram uma operagao C n/2 . Por exemplo, no metano, 
duas operagoes S 4 equivalem a uma C 2 . Essas operagoes sao mostradas na Figura 4.6, e tambem 
na tabela de equivalences de C e S para o metano. 

Algumas vezes, as moleculas tem um eixo S n que e coincidente com um eixo C n . Por 
exemplo, alem dos eixos de rotagao descritos anteriormente, flocos de neve tem eixos S 2 ( = /), 
S 3 e S 6 coincidentes com o eixo C 6 . Moleculas podem tambem ter eixos S 2n coincidentes com 
C n ; o metano e um exemplo, com eixos S 4 coincidentes com os eixos C 2 , conforme mostrado 
na Figura 4.6. 

Note que uma operagao S 2 e igual a inversao, e uma operagao S x 6 o mesmo que um piano de 
reflexao. As notagoes i e a sao preferidas nesses casos. IV Os elementos de simetria e operagoes 
estao resumidos na Tabela 4.1. 


Angulo de rotagao 

Operagao de simetria 

90° 

s 4 

180° 

C 2 (=s|) 

270° 

S 4 3 

360° 

E(=s£) 


FIGURA 4.6 Rotagao impropria ou rotagao-reflexao. 



IV Esta preferencia se origina da exigencia da teoria de grupo de maximizar o numero de classes exclusivas de operagoes 
de simetria associadas a uma molecula, a ser discutida na Segao 4.3.3. 
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TABELA4.1 Tabela resumida dos elementos de simetria e operates 


Operagao de simetria Elementos de simetria Opera^ao 


Exemplos 


H 


Identidade, E 
Rotagao, C n 


Nenhum 
Eixo de rotagao 


Todos os atomos nao deslocados CHFCIBr ,C 

FV \ 


Cl 


Br 


Rotagao de 360 °/n 


C 2 


C 3 


Q 


c 5 



p-diclorobenzeno 



Grupo 

ciclopentadienil 



Q 



Reflexao, a 


Inversao, i 


Rotagao-reflexao, S n 


Sa 


s 6 


Plano especular Reflexao atraves de 

um piano especular 


Centro de inversao Inversao atraves do centra 

(ponto) 


Eixo de rotagao-reflexao 
(eixo impraprio) 


Rota^ao de 360 ° /n, seguida 
de reflexao no piano 
perpendicular ao eixo de rotagao 



Ferroceno (alternado) 




ch 4 



H 


\ 

H 


Etano (alternado) 



Sio 


S 


10 



Ferroceno (alternado) 


Fe 
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EXEMPLO 4.1 


Encontre todos os elementos de simetria nas seguintes moleculas. Considere apenas os 
atomos ao fazer a atribuigao da simetria. Embora os pares isolados influenciem as formas, a 
simetria molecular e baseada na geometria dos atomos. 


h 2 o 



H H 


H 2 0 tern dois pianos de simetria, um no piano da molecula e outro perpendicular ao piano 
molecular, como mostrado na Tabela 4.1. Tern tambem um eixo C 2 colinear com a intersec- 
gao dos pianos especulares. H 2 0 nao tern nenhum centro de inversao. 


p -Diclorobenzeno 



Cl 


Esta molecula tern tres pianos especulares: o piano molecular; um piano perpendicular a 
molecula, passando por ambos os cloros; e um piano perpendicular aos dois primeiros, divi- 
dindo a molecula entre os cloros. Ela tambem tern tres eixos C 2 , um perpendicular ao piano 
molecular (ver Tabela 4.1) e dois dentro do piano, um passando por ambos os cloros e um 
perpendicular ao eixo que passa pelos cloros. Por fim, /^-diclorobenzeno apresenta um centro 
de inversao. 


Etano (conformagao alternada) ~ H 

H H 

O etano altemado tern tres pianos especulares, cada um contendo o eixo de ligagao C-C 
e passando por dois hidrogenios nas extremidades opostas da molecula. Tern um eixo C 3 
colinear com a ligagao carbono-carbono e tres eixos C 2 dividindo os angulos entre os pianos 
especulares. (A utilizagao de um modelo e util para a visualizagao dos eixos C 2 ). O etano 
alternado tambem possui um centro de inversao e um eixo S 6 colinear com o eixo C 3 (ver 
Tabela 4.1). 


EXERCICI04J Usando um ponto em um sistema de coordenadas cartesianas tridimensionais, 
mostrar que S 2 = i e que = a. 


EXERCICIO 4.2 Encontre todos os elementos de simetria nas seguintes moleculas: 
NH 3 cicloexano (conformagao de barco) Cicloexano (conformagao de cadeira) XeF 2 


4.2 Grupos de pontos 

Cada molecula tern um conjunto de operagoes de simetria que descreve a simetria total da 
molecula. Este conjunto de operagoes e chamado de grupo de pontos da molecula. A teoria de 
grupo, o tratamento matematico das propriedades dos grupos, pode ser usada para determinar 
orbitais moleculares, vibragoes e outras propriedades moleculares. Seguir uma sequencia padrao 
de etapas permite a dedugao sistematica de grupos de pontos. Um fluxograma dessas etapas e 
mostrado na Figura 4.7. 

1. Determine se a molecula apresenta simetria muito baixa (C v C s , C-) ou alta simetria ( T d , 

O h , C ooy , ou /^), conforme descrito nas Tabelas 4.2 e 4.3. 

2. Em caso negativo, encontre o eixo de rotagao com n mais alto, C n de ordem mais alta (ou 
principal ), para a molecula. 

3. A molecula tern eixos C 2 perpendiculares ao eixo principal C n l Se isso acontecer, havera n 
de tais eixos C 2 , e a molecula estara no conjunto de grupos D. Caso contrario, ela estara no 
conjunto C ou S. 

4 . A molecula tern um piano especular (cr^) perpendicular ao eixo C n principal? Em caso 
afirmativo, e classificada como C nh ou D nh . Caso contrario, continue com o Passo 5. 
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5. A molecula tem um piano especular que contenha o eixo principal C n (a v ou cr^)? Em caso 
afirmativo, e classificada como C ou D nd . Caso contrario, mas esteja no conjunto D , sera 
classificada como D . Se a molecula estiver no conjunto C ou S , continue com o Passo 6. 

6 . Existe um eixo S 2n colinear com o eixo principal C n ? Em caso afirmativo, e classificada 
como S 2n . Caso contrario, a molecula e classificada como C . 



FIGURA 4.7 Diagrama do metodo de atribuigao do grupo de pontos. 





















82 4 


Simetria e teoria de grupo 


H—Cl 0=C=0 

HC1 C0 2 


H"/ F'V X Br 

H Cl 

CH 4 CHFCIBr 


F —P 

I 

F 


,- F 

^*F 




Vh 

H 


C N 

I /N\ 
Co' ) 

I ^N/ 


H/ X H 
H 


pf 5 

H 3 CCH 3 

[Co(en) 3 ] 3+a 

nh 3 

H \ / C1 

c=c 
/ \ 

H Br 

Br 

C1 w c - 
/ 

H 

H 

-c 7 

\CI 

Br 

F —S—F 

F ^ 1 

F F 

0—0 

/ 

H 

H 2 C = CCIBr 

HCIBrC 

— CHClBr 

sf 6 

H 2°2 


H 


/ 


Br 



1,5-dibromonaftaleno 



1,3,5,7- tetrafluorociclo- ion dodecaidro-c/o^o-dodecaborato 
-octatetraeno (2—), B 12 H 12 2_ (cada vertice tem 

uma unidade BH) 


FIGURA 4.8 Moleculas a serem atribuidas aos grupos de pontos. a en = etilenodiamina = NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 , repre- 
sentada por N A N. 


Cada passo e agora ilustrado atribuindo grupos de pontos para as moleculas na Figura 4.8. 
Os casos de baixa e alta simetrias sao tratados de forma diferente, por causa de sua natureza 
especial. As moleculas que nao estao em um desses grupos de pontos de baixa ou alta simetria 
podem ser atribuidas a um grupo de pontos, seguindo as etapas de 2 a 6. 

4.2.1 Grupos de baixa e alta simetrias 


r -| 
1. Determine se a molecula pertence a um dos casos especiais de baixa ou alta simetria. 

L _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ J 

A inspegao da molecula ira determinar se ela se enquadra em um dos casos de baixa simetria. 
Estes grupos tem nenhuma ou poucas operagoes de simetria, as quais sao descritos na Tabela 4.2. 


TABELA 4.2 

Grupos de baixa simetria 



Grupo 

Simetria 

Exemplos 


Cl 

Nenhuma simetria alem 
da operagao de identidade 

CHFCIBr 

H 

1 

F''/ Cx Br 

C1 

C, 

Somente um piano especular 

H 2 C = CCIBr 

H \ X 

C=c 
/ \ 

H Br 

C, 

Somente um centra de inversao; 
poucos exemplos moleculares 

HCIBrC —CHClBr 
(conformagao alternada) 

Br H 

Cl*\ 

>- c ^CI 

H Br 
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TABELA4.3 Grupos de alta simetria 


Grupo Descrigao Exemplos 


Coo v Estas moleculas sao lineares, com um numero 

infinito de rotates e um numero infinito de 
pianos de reflexao que contem o eixo de rotagao. 
Elas nao tern um centra de inversao. 


Sf H_C1 


Estas moleculas sao lineares, com um numero 
infinito de rotates e um numero infinito de pianos 
de reflexao que contem o eixo de rotagao. Elas 
tambem tern eixos C 2 perpendiculares, um piano 
de reflexao perpendicular e um centra de inversao. 

T d A maioria (mas nao todas) das moleculas neste 

grupo de pontos tern geometria tetraedrica familiar. 
Elas tern quatro eixos C 3 , tres eixos C 2 , tres eixos 
S 4 e seis pianos cr d . Elas nao tern eixos C 4 . 




o=c 


'2 

=0 


H 


h7 

H 


-H 


O h 


4 


Estas moleculas incluem aquelas de estrutura 
octaedrica, embora algumas outras formas 
geometricas, como o cubo, compartilhem o 
mesmo conjunto de operagoes de simetria. 

Entre suas 48 operagoes de simetria, ha quatro 
rotagoes C 3 , tres rotagoes C 4 e uma inversao. 

As estruturas icosaedricas sao mais bem reconhecidas 
por seus seis eixos C 5 , bem como muitas outras 
operagoes de simetria — 120, ao todo. 




B 12 H 12 2 - com BH 
em cada vertice 
de um icosaedro 


Alemdisso, existem outros quatro grupos, T, T h , O el, queraramente sao vistos nanatureza. Esses grupos serao discutidos ao final 
desta se?ao. 


Baixa simetria 

CHFCIBr nao tern nenhuma simetria alem da operagao de identidade, e tern simetria C v 
H 2 C=CClBr tern apenas um piano especular e simetria C s e HCIBrC—CHClBr na conformagao 
alternada tern apenas um centro de inversao e simetria C-. 

Alta simetria 

Moleculas com muitas operagoes de simetria podem se enquadrar em um dos casos de simetria 
alta, que sao: linear, tetraedrica, octaedrica ou icosaedrica, com as caracteristicas descritas na 
Tabela 4.3. Moleculas com simetria muito elevada sao de dois tipos: lineares ou poliedricas. 
Moleculas lineares que apresentam um centro de inversao tern simetria D ^ aquelas em que 
falta um centro de inversao tern simetria C oov . Os grupos de pontos altamente simetricos T d , O h 
e I h sao descritos na Tabela 4.3. E util observar os eixos C n destas moleculas. Moleculas com 
simetria T d tern eixos C 3 e C 2 unicos; aquelas com simetria O h tern eixos C 4 alem de C 3 e C 2 ; e 
moleculas I h tern eixos C 5 , C 3 e C 2 . 

HC1 tern simetria C ooy , C0 2 tern simetria D^ CH 4 tern simetria tetraedrica (T d ), SF 6 tern 
simetria octaedrica (O^) e B 12 H 12 2_ tern simetria icosaedrica (7^). 

Existem ainda sete moleculas a serem atribuidas aos grupos de pontos alem dos quinze 
originais. 
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4.2.2 Outros grupos 


r 


i_ 


2. Encontre o eixo de rotagao eixo com o n mais alto, o eixo C n (ou principal) de ordem . 
mais alta para a molecula. 

_ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _i 


Os eixos de rotagao para os exemplos sao mostrados na Figura 4.9. Algumas moleculas apresen- 
tam multiplos eixos de rotagao equivalente de ordem mais alta. Neste caso, qualquer um pode 
ser escolhido como o eixo principal. 


I_ 

3. A molecula tern algum eixo C 2 perpendicular ao eixo principal C n l 


Exemplos de eixos C 2 sao mostrados na Figura 4.10. 


Sim: Grupos D 

PF 5 , H 3 CCH 3 , [Co(en) 3 ] 3+ 


Nao: Grupos C ou S 

NH 3 , 1,5-dibromonaftaleno, H 2 0 2 , 
1,3,5,7-tetraf luorociclo- octatetraeno 


n 

j 


Moleculas com eixos C 2 perpendiculares 
ao eixo principal estao em um dos grupos 
designados pela letra D ; existem n desses 
eixos C 2 perpendiculares. 


Moleculas sem eixos C 2 perpendiculares 
estao em um dos grupos designados pelas 
letras C ou S. 


Embora ainda nao tenham sido feitas as atribuigoes do grupo de pontos, as moleculas agora 
sao divididas em duas categorias principals, o conjunto Deo conjunto C ou S. 



NH 3 C 2 perpendicular 

ao piano da molecula 


1,5-dibromonaftaleno 



C 3 perpendicular ao 
piano da pagina 

[Co(en) 3 ] 3+ 


H 


C, 


0—0 


\ 


H 


h 2 o 2 


FIGURA 4.9 Eixos de rotagao. 
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nh 3 

Nao 


1,5-dibromonaftaleno 
Nao 


H 2°2 

Nao 


1 ,3,5,7-tetrafluorocilo-octatetraeno 
Nao 


C 2 F 
F v 


.V 1 


•F 


PF 5 

Sim 


H, V ,H 

'c'A 

I M 
I 

C * 

✓ i\ 

H H H 

H 3 CCH 3 

Sim 


r n 

N-.. ! ,-N 
— ;' c o— 

I 

[Co(en) 3 ] 3 + 

Sim 


-) 


Co 


FIGURA 4.10 Eixos C 2 perpendiculares. Embora todos ostres eixos C 2 perpendiculares sejam mostrados para PF 5 , 
apenas um dos tres eixos e mostrado para H 3 CCH 3 e [Co(en) 3 ] 3+ . 

r 


4 . A molecula tem algum piano especular (piano horizontal cr^) perpendicular ao prin- 

|_ _cipal_C„? _ 

Os pianos especulares horizontais sao mostrados na Figura 4.11. 

Grupos D Grupos C ou S 

Sim 


i 


j 


D 


nh 


Sim 


C, 


nh 


PF 5 ^ D 3h 


1,5-dibromonaftaleno e C 2h 

Grupos de pontos agora sao atribuidos a estas moleculas. Ambos tem pianos especulares hori¬ 
zontais. 


Nao D n ou D nd 


H,CCH,, [Co(en),] 3+ 


N5 ° C n • C nv 0U S 2n 

nh 3 , h 2 o 2 , 

1,3,5,7-tetraf luorociclo - octatetraeno 

Nenhum deles tem pianos especulares horizontais. Eles devem continuar ainda mais no processo. 


Grupos D 
Sim 


D 


nd 


H-CCFL (alternado) e D 


3d 


Grupos C ou S 
Sim 


C 


NH 3 e C 3v 


Grupos D 


H 3 CCH 3 

Nao 


[Co(en) 3 ] 3+ 

Nao 



NH 3 

Nao 


Grupos C e S 

H 2 0 2 1,3,5,7-tetrafluoro- 

ciclo-octatetraeno 
Nao N ao 



Sim 

C 2h 


FIGURA 4.11 Pianos especulares horizontais. 
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r _l 

5. A molecula tern algum piano especular que contenha o eixo principal C n l 


Os pianos especulares sao mostrados na Figura 4.12. 



FIGURA 4.12 Pianos especulares verticals ou diedrais ou eixos S 2n . 


Estas moleculas tem pianos especulares contendo o eixo principal C n , mas nao ha pianos 
especulares horizontais e sao atribuidas aos grupos de pontos correspondentes. Existem n desses 
pianos especulares. 


Nao 


D, 


[Co(en) 3 ] 3+ e D 3 


Nao C n ou S 2n 

H 2 0 2 , 1,3,5,7-tetraf luorociclo-octatetraeno 


Estas moleculas estao nos grupos de rotagao mais simples D n , C n e S 2n porque nao tem 
pianos especulares. Os grupos de pontos D n e C n tem apenas eixos C n . Os grupos de pontos S 2n 
tem eixos C n e S 2n e podem ter um centro de inversao. 


r n 

^ 6. Existe um eixo S 2n colinear com o eixo principal C^? 


Grupos D 

Todas as moleculas nesta categoria que 
tem eixos S 2n ja foram atribuidas aos 
grupos. Nao ha grupos adicionais a serem 
considerados aqui. 


Grupos C ou S 
Sim 


n 


1,3,5,7-tetraf luorociclo - oct atetra- 


eno e S A 


Nao C 


H 2 0 2 e C 2 


Temos apenas um exemplo em nossa lista que recai nos grupos S 2n , como visto na Figura 4.12. 
Um fluxograma que resume este metodo de atribuigao do grupo de pontos e apresentado na 
Figura 4.7, e mais exemplos sao dados na Tabela 4.4. 
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TABELA 4.4 

Outros exemplos de grupos de pontos C e D 

Rotulogeral 

Grupo de pontos e exemplo 


^nli 

^2h 

difluorodiazeno 

Ph 

\ 

Z 

II 

Z 

\ 

Ph 




-O 

\ 

X 


C3 h 

B(OH) 3 , planar 





H 

C nv 

c 2v 

H 2° 

/°\ 

H H 


c 3v 

PC1 3 

C1 7 ^C1 

Cl 


c 4v 

BrF 5 (piramidal 
quadrado) 

F 

F. | ,.F 
jBr 

F^ ^F 


C„ v 

HF, CO, HCN 

H — F C = 0 H — C = N 

C„ 

c 2 

N 2 H 4 , que tem uma 
conforma§ao gauche 

H \ 

^N — N^ H 

& 


c 3 

P(C 6 H 5 ) 3 , que e como 
uma helice de tres pas 
distorcida para fora da 
forma planar por um 
par isolado em P 

! 


F 


^F 

n 2 ' 

Cl Cl 1 

D 4h PtCl 4 2 - X p t / 

/ \ 

Cl Cl 



(continua) 
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TABELA A Outros exemplos de grupos de pontos C e D (cont.) 


Rotulo geral Grupo de pontos e exemplo 


D 


°oh 


F 2 , N 2 acetileno (C 2 H 2 ) 


F —F N = N 

H —C=C— H 


A 


nd 


D 


n 


D 


2 d 


D 


Ad 


D 


5 d 


D a 


H 2 C=C=CH 2 , aleno 


Ni(ciclobutadieno) 2 

(alternado) 


Fe(C 5 H 5 ) 2 (alternado) 


[Ru(NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 ) 3 ] 2+ 
(considerando o grupo 
NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 como um 
anel planar) 



EXEMPLO 4.2 


Determine os ponto de grupos das seguintes moleculas das Figuras 3.13 e 3.16. 

XeF 4 

1. XeF 4 nao esta em um grupo de simetria baixa ou alta. 

2. O eixo de rotagao de ordem mais alta e C 4 . 

3. Tern quatro eixos C 2 perpendiculares ao eixo C 4 e, portanto, esta no conjunto dos grupos D. 

4. Tern um piano horizontal perpendicular ao eixo C 4 . Portanto, o seu grupo de pontos e D 4h . 

sf 4 

1. SF 4 nao esta em um grupo de simetria baixa ou alta. 

2. Seu eixo de rotagao de ordem mais alta (e unica) e um eixo C 2 , passando pelo par isolado. 

3. O ion nao tern nenhum outro eixo C 2 e, portanto, esta no conjunto de C ou S. 

4. Nao tern nenhum piano especular perpendicular a C 2 . 

5. Tern dois pianos especulares que contem o eixo C 2 . Portanto, o seu grupo de pontos e C 2v . 

iof 3 

1. A molecula tern apenas um piano especular. Seu grupo de pontos e C s . 

EXERCICIO 4.3 Useo procedimento descrito anteriormente para verificar os grupos de pontos 
das moleculas na Tabela 4.4. 
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Classificagdes de grupos de pontos C versus D 

Todas as moleculas tendo estas classificagoes devem ter um eixo C n . Se mais de um eixo C n 
for encontrado, o eixo (principal) de ordem mais alta (maior valor de ri) e usado como o eixo de 
referenda. E geralmente util orientar este eixo na vertical. 



Classificagdes de D 

Classifkagdes de C 

Caso geral: 



Procure os eixos C 2 per- 
pendiculares ao eixo C n de 
ordem mais alta. 

Eixos nC 2 -L eixo C n 

Sem eixos C 2 _L eixo C n 

Subcategorias: 



Se existir um piano horizon¬ 
tal de simetria: 

Se existirem n pianos ver¬ 
ticals: 

D nh 

D nd 

C nh 

c m 

Se nao houver pianos de 
simetria: 


C n 


NOTAS: 

1. Os pianos verticals geralmente contem o eixo C n de ordem mais alta. No caso de D nd , esses pianos sao designados 
diedricos (por isso o d subscrito), porque estao entre os eixos C 2 . 

2. A presenga de um eixo C n nao garante que uma molecula estara em uma categoria D ou C; os grupos de pontos de 
maior simetria T d , O h tI h t grupos relacionados tern um grande numero de eixos C n . 

3. Em caso de duvida, verifique as tabelas de caracteres (Apendice C) para uma lista completa dos elementos de simetria 
para qualquer grupo de pontos. 


Grupos relacionados aos grupos l h , O h e T d 


Os grupos de pontos de alta simetria I h , O h e T d sao onipresentes em quimica e sao representados 
pelas moleculas classicas, C 60 , SF 6 e CH 4 . Para cada um desses grupos de pontos, ha um sub- 
grupo puramente rotacional (/, Oef, respectivamente) em que as unicas operates de simetria 
alem da operagao de identidade sao os eixos de rotagao proprios. As operagoes de simetria para 
estes grupos de pontos encontram-se na Tabela 4.5. 

Ainda existe um grupo de pontos de simetria mais alta, T jr O grupo de pontos T h e deri- 
vado da adigao de um centro de inversao ao grupo de pontos T. Acrescentando-se i teremos as 
operates de simetria adicionais S 6 , S 6 5 e a h . Essa simetria e conhecida apenas para algumas 
moleculas. O composto mostrado na Figura 4.13 e um exemplo. As simetrias /, O e T raramente 
sao encontradas em quimica. 

E preciso muita pratica, de preferencia usando modelos moleculares, para aprender bem 
sobre os grupos de pontos, mas uma vez que voce os conhe^a, eles serao extremamente uteis. 
Varias aplicagoes praticas dos grupos de pontos serao discutidas neste capitulo, e aplicagoes 
adicionais estao incluidas em capitulos posteriores. 


H,C 


R 


h 3 c P h 3 

3 V 

N 

h 3 c 


h 3 c 


-N—CH, 


h 3 c- 


-N' 


^ :W ' X / CH 3 
CH 3 

H 3 cCH 3 


CH 


3 n 


FIGURA 4.13 W[N(CH 3 ) 2 ] 6 , 
uma molecula com simetria T,. 


TABELA 4.5 Operagdes de simetria para grupos de pontos com alta simetria e seus subgrupos rotacionais 


Grupo de ponto Operagoes de simetria 


4 

E 

12C 5 

12C 5 2 

20C 3 

15C 2 i 

125-10 

12S 10 3 

20S 6 

15(7 

/ 

E 

12C 5 

12C 5 2 

20C 3 

15 C 2 





Oh 

E 

8C 3 

6 C 2 

6C 4 

III 

CO 

6 S 4 

OO 

3 <T h 

6a d 

0 

E 

8C 3 

6 C 2 

6C 4 

3C 2 ( = C 4 2 ) 





T d 

E 

8C 3 

3C 2 



6 S 4 



6a d 

T 

E 

4C 3 4C 3 2 ' 

3C 2 







T h 

E 

4C 3 4C 3 2 

3C 2 


i 

4S 6 

4 S 6 5 

3o-a 
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4.3 Propriedades e representagoes de grupos 

Todos os grupos matematicos, incluindo os grupos de pontos, devem ter certas propriedades. 
Essas propriedades sao listadas e ilustradas na Tabela 4.6, usando as operagoes de simetria de 
NH 3 na Figura 4.14 como exemplo. 


FIGURA 4.14 Operagoes de 
simetria para amonia. (Vista 
superior) NH 3 e do grupo de 
pontos C 3v , com as operagoes 
de simetria E, C 3 , C 3 , cr v , cr v ' e 
<r”, geralmente escritas como E, 
2C 3 e 3cr y (note que C 3 3 = E). 



Rotagoes C sobre o eixo z 


y \ 


H 



o’v _ 


A 


Um dos pianos especulares 


H, 


H, 


H, 


N 


H,' 


H 3 


N 


N 


Hr 


'Ho 


Ho' 


Ho 


NHo depois de E NH 3 depois de C 3 NH 3 depois de cr (yz) 


TABELA 4.6 Propriedades de um grupo 


Propriedades do grupo Exemplos do grupo de pontos 


1. Cada grupo deve conter uma operagao de identidade Moleculas C 3v (e todas as moleculas) contem a operagao 

que comute (em outras palavras, EA = AE) com todos de identidade E. 

os outros membros do grupo e deixe-os inalterados 
(EA = AE = A). 


2. Cada operagao deve ter um inverso que, quando 
combinado com a operagao, produza a operagao 
de identidade (as vezes, uma operagao de simetria 
pode ser sua propria inversa). NOTA: por convengao, 
podemos realizar operagoes de simetria sequencial da 
direita para a esquerda , como esta escrito. 


N 


C, 


H 3 

I 3 


r 2 

C 3 w 


V 1 

,K 


'H, 


H 2 / x H 3 g H' n H 2 (J, H: 

C 3 C 3 = E(C, e Co 2 sao inversas entre si) 


"3 3 

H 


h 2 /N '-h 3 


h 3 /Nx h 2 


H? 


V 1 




cr v a v = E (pianos especulares sao mostrados com linhas 
pontilhadas; cr y e seu proprio inverso) 


3. O produto de qualquer das operagoes do grupo 
tambem deve ser um membro do grupo. Isso inclui o 
produto de qualquer operagao consigo propria. 


Ho 


,N 


C, 




H 3 

I 

nf x h . 




v" 


Ho 


H 3 

I 

N 




HZ 


H 3 

I 

X 


"H, 


cr v C 3 tern o mesmo efeito global que cr”, portanto, 
escrevemos (r v C 3 = cr”. Pode ser mostrado que os 
produtos de quaisquer duas operagoes em C 3y tambem 
sao membros do C 3v . 


4. A propriedade associativa da combinagao deve ser C 3 (a v a v f ) = (C 3 cr y )cr v ' 

valida. Em outras palavras, A(BC) = ( AB)C . 















4.3 Propriedades e representa^oes de grupos 


91 


4 . 3.1 Matrizes 

Informa 9 oes importantes sobre os aspectos de simetria dos grupos de pontos estao resumidas 
nas tabelas de caracteres, descritas mais adiante neste capitulo. Para entender a constru^ao e a 
utiliza 9 ao das tabelas de caracteres, devemos considerar as propriedades das matrizes, que sao 
a base para as tabelas. v 

Uma matriz e um arranjo ordenado de numeros, tais como 

r 3 7 ] 

ou [2 0 1 3 5] 

|_2 lj 

Embora as propriedades das opera 9 oes de simetria que compoem um grupo possam ser 
examinadas por meio de uma molecula (conforme descrito anteriormente), os testes mais rigo- 
rosos exigem a aplica 9 ao de matrizes que definem as opera 9 oes. Para multiplicar as matrizes, o 
numero de colunas verticais da primeira matriz deve ser igual ao numero de linhas horizontais 
da segunda matriz. Para encontrar o produto, adicionar, termo a termo, os produtos de cada linha 
da primeira matriz para cada coluna da segunda (cada termo em uma linha deve ser multiplicado 
pelo seu termo correspondente na coluna apropriada da segunda matriz). Coloque a soma resul- 
tante na matriz de produto com a linha determinada pela linha da primeira matriz e a coluna 
determinada pela coluna da segunda matriz: 

Cij = 2 A ik X B kj 

Aqui, C- = matriz produto com linhas i e colunas j 

v 

A ik = matriz inicial com linhas i e colunas k 
B k j = matriz inicial com linhas k e colunas j 


EX E A/l PLO 4.3 


k 


j 


j 


j 

r i 

5" 

X 

"7 

3" 

b — 

(1)(7) + (5)(4) (1)(3) + (5)(8) 

i = 

'27 

43" 

12 

6. 

4 

8_ 

K 

_(2)(7) + (6)(4) (2)(3)+(6)(8). 

_38 

54 _ 


Este exemplo tern duas linhas e duas colunas em cada matriz inicial, portanto ha duas linhas 
e duas colunas na matriz produto; i-j-k- 2. 


/[I 2 3] 


J 

1 0 O' 
0-1 0 
0 0 1 


k = 


J J 

[(l)(l) + (2)(0)+(3)(0) (1)(0) + (2)(—1) +(3)(0) (l)(0)+(2)(0)+(3)(l)]i = [1 -2 3]i 


Aqui, i - l,j = 3 e k= 3, entao a matriz produto tera uma linha (z) e tres colunas (/'). 


k 

j 


j 


j 

"1 0 0" 

"1" 


"(DO) + (0)(2) + (0)(3)" 


r 

0-10 

2 

k = 

(0)(1) + (-1)(2) + (0)(3) 

i = 

-2 i 

_0 0 1_ 

_3_ 


_(0)(1) + (0)(2)+(l)(3). 


3_ 


Aqui i = 3, j = 1 ek = 3, entao a matriz produto tera tres linhas (i) e uma coluna (j). 


Y Mais detalhes sobre matrizes e sua manipulagao estao disponiveis no Apendice 1 de F. A. Cotton, Chemical Applica¬ 
tions of Group Theory, 3rd ed., John Wiley & Sons, New York, 1990, em livros didaticos e de algebra linear e matematica 
finita. 
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EXERCICIO 4.4 Faga as multiplicagoes a seguir: 



"5 

1 

3" 


'2 

1 

r 

a. 

4 

2 

2 

X 

1 

2 

3 


_1 

2 

3_ 


_5 

4 

3_ 



“1 

-1 

-2" 


"2" 

b. 

0 

1 

-1 

X 

1 


_1 

0 

0_ 


_3_ 


c. [1 2 3] X 


1 -1 
2 1 

3 2 


-2 

-1 

1 


4.3.2 Representagdes de grupos de pontos 


Operagdes de simetria: representagdes de matriz 

Consideremos como as operagoes de simetria do grupo de pontos C 2v transformam um con- 
junto de coordenadas x, y e z. A molecula de agua possui simetria C 2v Tern um eixo C 2 atraves 
do oxigenio e no piano da molecula, sem eixos C 2 perpendiculares e nenhum piano especu- 
lar horizontal. Mas possui dois pianos especulares verticals, como mostrado na Tabela 4.1 e 
na Figura 4.15. O eixo z e geralmente escolhido como o eixo de simetria de rotagao mais alta; 
para H 2 0, este e o eixo unico de rotagao. Os outros eixos sao arbitrarios. Usaremos o piano xz 
como o piano da molecula. VI Esse conjunto de eixos e escolhido para obedecer a regra da mao 
direita (o polegar e os dois primeiros dedos da mao direita ficam perpendicularmente uns aos 
outros e sao denominados x,ye z, respectivamente). 

Cada operagao de simetria pode ser expressa como uma matriz de transformagao, como 
segue: 

[Novas coordenadas] = [matriz de transformagao] [coordenadas antigas] 

Como exemplos, considere como as matrizes de transformagao podem ser usadas para 
representar as operagoes da simetria do grupo de pontos C 2v : 

C 2 . Gire um ponto com coordenadas (x, y, z) sobre o eixo C 2 (z). As novas coordenadas sao 
dadas por 


x' = novo v = —x 
y f = novo y = —y 
z' = novo z = z 


-10 0 
0-10 
0 0 1 


Matriz de transformagao para C 2 


O 


Ho 


Hi 


Apos C 2 


O. 


Hi 


Ho 


\/ 

/V 1 

Hi H 2 

Coordenada 
do sistema 

FIGURA 4.15 Operates de simetria para a molecula de agua. 


A 1 Al 2 

Apos a v (xz :) 


X°\ 

h 2 Hj 

Apos cr v ’(yz) 


VI Algumas fontes usam yz como o piano da molecula. A atribuigao de B x e B 2 na Segao 4.3.3 e revertida com essa escolha. 
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Na notagao de matriz, 




"-1 

0 

0" 


X 


—x 


"x'" 


—x 


= 

0 

-1 

0 


y 

= 

-y 

ou 

y' 

= 

-y 

z'_ 


0 

0 

1_ 


_z_ 


_ z_ 


_z' _ 


_ z_ 


Novas 


matriz de 

coordenadas 


novas coordenadas 

coordenadas 


transformagao 

antigas 


em termos das antigas 


cr v (xz :): Refletir um ponto com coordenadas (x, y, z) no piano xz. 


x' = novox = x 
y’ = novoj = —y 
z’ = novoz = z 


1 0 0 

0-10 
0 0 1 


Matriz de transformagao para cr v (xz) 


A equagao da matriz e 


x' 


"1 

0 

0 

X 


X 


x' 


X 


= 

0 

-1 

0 

y 

= 

-y 

ou 

y' 

= 

-y 

_z' _ 


_0 

0 

1 

z 


z 


z' 


z 


As matrizes de transformagao para as quatro operagoes de simetria do grupo sao 



"1 

0 

0 " 


"-1 

0 

0 " 


"1 

0 

0 " 


"-1 

0 

0 " 

E: 

0 

1 

0 

C 2 : 

0 

-1 

0 

cr v (xz): 

0 

-1 

0 

o- v '(yz): 

0 

1 

0 


_0 

0 

1 _ 


0 

0 

1 _ 


_0 

0 

1 _ 


0 

0 

1 _ 


EXERCICIO 4.5 


Verifique as matrizes de transformagao para as operagoes E e cr v \yz) do grupo de pontos C 2v . 


Este conjunto de matrizes satisfaz as propriedades de um grupo matematico. Chamamos a isto 
de uma matriz representagao do grupo de pontos C 2v Esta representagao e um conjunto de 
matrizes, cada qual correspondendo a uma operagao no grupo. Essas matrizes se combinam da 
mesma forma que as operagoes em si. Por exemplo, multiplicar duas das matrizes e equivalente 
a realizagao das duas operagoes correspondentes e resulta em uma matriz que transforma dire- 
tamente as coordenadas, como faz a combinagao de operagoes de simetria (as operagoes sao 
efetuadas da direita para a esquerda, entao C 2 x a v significa a v seguido por C 2 ): 


C 2 X cr v (xz) = 


"-1 

0 

0 " 

"1 

0 

0 " 


"-1 

0 

0 " 

0 

-1 

0 

0 

-1 

0 

= 

0 

1 

0 

0 

0 

1 _ 

_0 

0 

1 _ 


0 

0 

1 _ 


o- v '(yz) 


As matrizes da matriz representagao do grupo C 2v tambem descrevem as operagoes do 
grupo, mostrado na Figura 4.15. As operagoes C 2 e (T v '(yz) trocam H x e H 2 , enquanto E e cr v (xz) 
os ficam inalterados. 

Caracteres 

O caractere, definido apenas para uma matriz quadrada, e o trago da matriz, ou a soma dos 
numeros na diagonal da parte superior esquerda para a inferior direita. Para o grupo de pontos 
C 2v , os seguintes caracteres sao obtidos a partir das matrizes anteriores: 


E 

C 2 

o- v (xz) 

O'v'Q'Z) 

3 

-1 

1 

i 
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Esse conjunto de caracteres tambem forma uma representagao, uma versao abreviada 
da matriz representagao. Essa representagao e chamada de representagao redutivel, uma 
combinagao de representagSes irredutiveis mais fundamentals, conforme descrito na pro- 
xima segao. As representagoes redutiveis frequentemente sao designadas com uma letra gama 
maiuscula (r). 

Representagoes redutiveis e irredutiveis 

Cada matriz de transformagao no conjunto C 2v pode ser “diagonalizada em bloco”; ou seja, 
pode ser dividida em matrizes menores na diagonal, com todos os outros elementos da matriz 
iguais a zero: 



"[1] 

0 

0 " 


"[-1] 

0 

0 " 


"[1] 

0 

0 " 


"[-1] 

0 

0 " 

E: 

0 

[1] 

0 

c 2 : 

0 

[-1] 

0 

a- v (xz): 

0 

[-1] 

0 

o’v'Cyz): 

0 

[1] 

0 


_ 0 

0 

[1]_ 


0 

0 

[1]_ 


_ 0 

0 

[1]_ 


0 

0 

[1]_ 


Todos os elementos diferentes de zero se tornam matrizes 1 x 1 ao longo da diagonal principal. 

Quando as matrizes sao diagonalizadas em bloco desta forma, as coordenadas xjez 
tambem sao diagonalizadas em bloco. Como resultado, as coordenadas x,y e z sao indepen- 
dentes umas das outras. Os elementos de matriz nas posigoes 1,1 (numerados como linha, 
coluna) descrevem os resultados das operagoes de simetria na coordenada x, aqueles nas 
posigoes 2,2 descrevem os resultados das operagoes na coordenada y, e aqueles nas posi¬ 
goes 3,3 descrevem os resultados das operagoes na coordenada z. Os elementos de matriz 
de ordem quatro para v formam uma representagao do grupo, aqueles para y formam uma 
segunda representagao e os para z formam uma terceira representagao, como mostrado na 
tabela a seguir: 



E 

C 2 

cr v (xz) 

O’v'O’z) 

Coordenadas 

Usadas 


1 

-1 

1 

-1 

X 


1 

-1 

-1 

1 

y 


1 

1 

1 

1 

z 

r 

3 

-1 

1 

1 



Essas representagoes irredutiveis do grupo de pontos C 2v adiciona elementos para compor 
a representagao redutivel T . 

Cada linha e uma representagao irredutivel: que nao pode ser simplificada. Os caracte¬ 
res dessas tres representagoes irredutiveis somados em cada operagao (coluna) compoem os 
caracteres da representagao redutivel T, assim como a combinagao de todas as matrizes para 
as coordenadas xje z compoem as matrizes da representagao redutivel. Por exemplo, a soma 
dos tres caracteres para x, y e z, no ambito da operagao C 2 , e -1, o caractere para T sob essa 
mesma operagao. 

O conjunto de matrizes 3x3 obtidas para H 2 0 e chamado de matriz representagao redu¬ 
tivel, porque e a soma das representagoes irredutiveis (as matrizes lxl diagonalizadas em 
bloco), que nao pode ser reduzida a componentes menores. O conjunto de caracteres dessas 
matrizes tambem forma a representagao redutivel T, pela mesma razao. 

4.3.3 Tabelas de caracteres 

Tres das representagoes para C 2v , denominadas A v B x e B 2 , ja foram determinadas. A 
quarta, chamada A 2 , pode ser encontrada usando-se as propriedades de grupo descritas na 
Tabela 4.7. Um conjunto completo de representagoes irredutiveis para um grupo de pontos e 
chamado de tabela de caracteres para esse grupo. A tabela de caracteres para cada grupo 
de pontos e exclusiva; as tabelas de caracteres para grupos de pontos comuns se encontram 
no Apendice C. 
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TABELA 4.7 Propriedades de caracteres das representagoes irredutiveis em grupos 
de pontos 


Propriedade 

Exemplo: C 2v 

1. 0 numero total de operagoes de simetria 
no grupo e chamado de ordem do grupo 
( h ). Para determinar a ordem de um grupo, 
simplesmente some o numero total de 
operagoes de simetria, enumeradas na linha 
superior da tabela de caracteres. 

Ordem = 4 

Quatro operagoes de simetria 

E, C 2 , <r v (xz) e <r v '(yz) 

2. As operagoes de simetria sao organizadas 
em classes. Todas as operagoes em uma 
classe tern caracteres identicos para suas 
matrizes de transformagao e sao agrupadas 
na mesma coluna nas tabelas dos caracteres. 

Cada operagao de simetria esta em uma classe 
separada; por conseguinte, ha quatro colunas 
na tabela de caracteres. 

3. 0 numero de representagoes irredutiveis e 
igual ao numero de classes. Isso significa 
que as tabelas de caracteres tern o mesmo 
numero de linhas e colunas (sao quadradas). 

Como existem quatro classes, tambem deve 
haver quatro representagoes irredutiveis - e 
existem. 

4. A soma dos quadrados das dimensoes (car¬ 
acteres E) de cada uma das representagoes 
irredutiveis e igual a ordem do grupo. 

I 2 + l 2 + l 2 + l 2 = 4 = h, a ordem do grupo. 

h = S[ Xi(E)] 2 
i 


5. Para qualquer representagao irredutfvel, a 
soma dos quadrados dos caracteres multi- 
plicada pelo numero de operagoes na classe 
(ver Tabela 4.8 para obter um exemplo) e 
igual a ordem do grupo. 

Para A 2 , 1 2 + 1 2 +(-1) 2 + (-1) 2 = 4 = h. 

Cada operagao e sua propria classe neste 
grupo. 

h = |[* i (tf)] 2 

K 


6. Representagoes irredutiveis sao ortogo- 
nais entre si. A soma dos produtos dos 
caracteres, multiplicados juntos para cada 
classe, para qualquer par de representagoes 
irredutiveis e zero. 

h = 'txi R )Xj( R ) = 0, quando i j 

Bj e B 2 sao ortogonais: 

(1)(1) + (—1)(—1) + (i)(-i) + (-i)(i) = o 

E C 2 cr v (xz) cr v ' (yz) 

Cada operagao e sua propria classe neste 
grupo. 

Tomando qualquer par de representagoes 
irredutiveis, multiplicando-se juntos os 
caracteres para cada classe, multiplicando o 
numero de operagoes na classe (ver Tabela 

4.8 para obter um exemplo) e adicionando 
os produtos, o resultado e zero. 


7. Todos os grupos incluem uma represen¬ 
tagao totalmente simetrica, com carac¬ 
teres 1 para todas as operagoes. 

C 2v tem Aj, em que todos os caracteres = 1. 
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A tabela de caracteres completa para C 2v , com as representagoes irredutiveis na ordem 
comumente usada, e: 


c 2v 

E 

c 2 

o- v (xz) 

0-v'Cyz) 




1 

1 

1 

1 

Z 

2 2 2 
x z , y, z 

A 2 

1 

1 

-1 

-1 

R , 

xy 

5 i 

1 

-1 

1 

-1 

X, R y 

xz 

b 2 

1 

-1 

-1 

1 

y- R , 

yz 


Os marcadores usados com as tabelas de caracteres sao: 


x, y, z 

R X ’ R y> R Z 


R 

X 


izj 

h 


transformagoes das coordenadas x, z ou combinagoes 
rotagao sobre os eixos x, y e z 
qualquer operagao de simetria, como C 2 ou cr v (xz) 
o caractere de uma operagao 

designagao de representagoes diferentes, como A, ou A 2 
ordem do grupo (o numero total de operagoes de simetria no grupo) 


y 



Caso geral: x' =x cos 0 — y sen 6 
y' =x sen 6 +y cos 6 
Para C 3 : 6 =2tt/3 = 120° 

Transformagao geral 
Matriz de rotagao por 6° 
sobre o eixo z: 

cos 6 —sen 0 0 
sen 0 cos 0 0 

0 0 1 _ 

FIGURA 4.1 ( Efeito de rotagao 
em coordenadas de um ponto. 


Os rotulos na coluna a esquerda que designam as representagoes irredutiveis serao descritos 
posteriormente nesta segao. Outros termos uteis sao definidos na Tabela 4.7. 

A representagao de A 2 do grupo C 2v agora pode ser explicada. A tabela de caracteres tern 
quatro colunas; tern quatro classes de operagoes de simetria (Propriedade 2 na Tabela 4.7). 
Portanto, deve ter quatro representagoes irredutiveis (Propriedade 3). A soma dos produtos 
dos caracteres de qualquer uma das duas representagoes deve ser igual a zero (ortogonalidade, 
Propriedade 6). Portanto, um produto de e a representagao desconhecida deve ter 1 para dois 
dos caracteres e -1 para os outros dois. O caracter para a operagao de identidade desta nova 
representagao deve ser 1 \x(E) = 1] para que a soma dos quadrados desses caracteres seja igual 
a 4 (exigido pela Propriedade 4). Como duas representagoes nao podem ser a mesma, A 2 entao 
deve ter %(E) = ^(C 2 ) = 1 e xi^) = Xi^) = -1- Essa representagao tambem e ortogonal a B x 
e B 2 , como exigido. 

As relagoes entre as operagoes de simetria, matriz representagao, as representagoes reduti- 
veis e irredutiveis e as tabelas de caracteres sao convenientemente ilustradas em um fluxograma, 
como mostrado pela simetria C 2v na Tabela 4.8. 


EXERCICIO 4.6 


Prepare um fluxograma de representagao, de acordo com o formato da Tabela 4.8 para trans- 
-N 2 F 2 , que tern simetria C 2h - 


Outro exemplo: C 3 v (NH 3 ) 

Descrigoes completas das matrizes para as operagoes neste grupo nao serao dadas, mas os 
caracteres podem ser encontrados usando-se as propriedades de um grupo. Considere a rotagao 
C 3 , mostrada na Figura 4.16. A rotagao de 120° no sentido anti-horario resulta em novos x f e y r 
conforme mostrado, que podem ser descritos em termos das somas de vetores de x e y usando 
fungoes trigonometricas: 


277 277 1 a/3 

x = i COS- -ysen—= --x- —y 

277 277 a/3 1 

y = xscn— + y cos^- = —^ - -y 
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TABELA4.8 Fluxograma de representagao: H 2 0(C 2v ) 


H 


A 


Ho 


X 


Operagoes de simetria 


depois de E 


h 2 h, 

depois de C 2 


depois de cr ( xz) 


h 2 / ° x h 1 

depois de o- v '(yz) 


Matriz de representagoes redutiveis 



"1 

0 

o n 


"-1 

0 

0 " 


"1 

0 

(T 


"-1 

0 

0 " 

E : 

0 

1 

0 

C 2 - 

0 

-1 

0 

o-Jxz): 

0 

-1 

0 

<r'v(yz)‘- 

0 

1 

0 


_0 

0 

1_ 


0 

0 

1_ 


_0 

0 

1_ 


0 

0 

1_ 


Matriz de caracteres de representagoes 

3 -1 


1 


Matrizes bloco-diagonalizadas 


"[1] 0 0 ' 


T 

o 

o 


"[1] 0 o' 


o 

o 

T 

0 [1] o 


0 [-1] 0 


0 [-1] 0 


0 [1] 0 

. o 0 [ 1 ]. 


. o 0 [ 1 ]. 


. o 0 [ 1 ]. 


. o 0 [ 1 ]. 


Representagoes irredutiveis 

E 

c 2 

o- v (xz) 

oVCyz) 

Coordenadas usadas 

1 

-1 

1 

-1 


1 

-1 

-1 

1 

y 

1 

1 

1 

1 

z 

3 

-1 

1 

1 


Tabela de caracteres 





c 2v 

E 

C 2 

o- v (xz) 

o- v '(yz) 

Fungoes correspondentes 

A i 

1 

1 

1 

1 

z 

x 2 , y 2 , z 2 

A 2 

1 

1 

-1 

-1 

R , 

xy 

B , 

1 

-1 

1 

-1 

x,R y 

xz 

b 2 

1 

-1 

-1 

1 


yz 


As matrizes transformagao para as operagoes de simetria sao: 


E : 










l 


o ' 





"1 

0 

0 " 


cosf 

— sen?f 

0 


2 

2 


"1 

0 

0 " 

0 

1 

0 

C 3 : 

sen^ 

cos 

0 

= 

V3 

2 

1 

2 

0 

cr v(xz) : 

0 

-1 

0 

_0 

0 

1 _ 


0 

0 

1 


0 

0 

1 _ 


_0 

0 

1 _ 











No grupo de pontos C 3v , ^(C 3 2 ) = ^(C 3 ), o que significa que eles sao da mesma classe e 
listados como 2C 3 na tabela de caracteres. Alem disso, as tres reflexoes tern caracteres identicos 
e estao na mesma classe, listadas como 3a v . 

As matrizes de transformagao para C 3 e C 3 2 nao podem ser diagonalizadas em bloco em 
matrizes lxl, porque a matriz C 3 tern entradas nao diagonais. No entanto, as matrizes podem 
ser diagonalizadas em bloco em matrizes 2 x 2 e 1 x 1, com todos os outros elementos da matriz 
iguais a zero: 
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1 

VT 

A 





-1 



' 1 

0 

0 



2 

2 

0 



'1 

0 " 

0 

E: 


_ 0 

1 

0 

C 3 : 


V3 

2 

1 

2 _ 

0 

a v(xz) : 


_0 

-1 _ 

0 



0 

0 

[1] 



0 

0 

[1]_ 



0 

0 

[1] 


A matriz C 3 deve ser bloqueada desta forma, porque a combinagao (x, y) e necessaria para 
os novos x f e y'. A determinagao de cada uma das coordenadas transformadas x' e y' requer 
ambas as coordenadas originais x e y. Este e o caso com a maioria das rotagoes, conforme defi- 
nido pela matriz de transformagao geral na Figura 4.16. As outras matrizes C 3v devem seguir o 
mesmo padrao de consistencia em toda a representagao. Neste caso, rey nao sao independentes 
umas das outras. 

Os caracteres das matrizes sao as somas dos numeros na diagonal principal (de superior 
esquerdo para inferior direito). O conjunto de matrizes 2x2 tern os caracteres correspondentes 
a representagao E na tabela de caracteres a seguir; o conjunto de matrizes lxl corresponde 
a representagao A v A terceira representagao irredutivel, A 2 , pode ser encontrada usando-se as 
propriedades definidoras de um grupo matematico, como em C 2v mostrado anteriormente. A 
Tabela 4.9 mostra as propriedades dos caracteres para o grupo de pontos C 3v . 


C 3v 

E 

2C 3 

3 °-v 




1 

1 

1 

z 

9 9 9 

x z + y, z 

A 2 

1 

1 

-1 

R z 


E 

2 

-1 

0 

(x,yUR x ,R y ) 

(x 2 - y 2 , xy), (xz, yz) 


Recursos adicionais das tabelas de caracteres 


y 



X 


X 


Orbitais p x tem a mesma simetria 
que x (positivo em metade dos 
quadrantes, negativo na outra 
metade). 


y y 

Cj ._ 

D 

Orbitais d ^ tem a mesma simetria 
que a funqao xy (sinal da funqao 
nos quatro quadrantes). 

FIGURA 4.17 Efeito de rotagao 
em coordenadas de um ponto. 



1. Quando as operagoes como C 3 e C 3 2 estao na mesma classe, a listagem em uma tabela de 
caracteres e 2C 3 , indicando que os caracteres sao os mesmos, seja a rotagao no sentido 
horario ou anti-horario (ou, alternadamente, que C 3 e C 3 2 dao os mesmos caracteres). 
Em ambos os casos, isso equivale a duas colunas na tabela que sao mostradas como 
uma. Notagao semelhante e usada para reflexoes multiplas. 

2. Quando necessario, os eixos C 2 perpendiculares ao eixo principal (em um grupo D) 
sao designados com apostrofos; um unico apostrofo indica que o eixo passa atraves 
de varios atomos da molecula, enquanto um duplo apostrofo indica que passa entre os 
atomos. 

3. Quando o piano especular e perpendicular ao eixo principal ou horizontal, a reflexao e 
chamada cr h . Outros pianos sao denominados cr v ou a d (consulte as tabelas de caracteres 
no Apendice C). 

4. As expressoes listadas a direita dos caracteres indicam as propriedades de simetria do 
grupo de pontos para os eixos x, y e z, outras fungoes matematicas e a rotagao sobre 
estes eixos (R x , R y , R z ). Estes sao usados para localizar os orbitais atomicos com sime- 
trias que coincidem com a representagao. Por exemplo, o eixo x com suas diregoes posi- 
tivas e negativas corresponde ao orbital p (com um nodulo definido pelo piano yz). A 
fungao xy, com alternancia de sinais nos quatro quadrantes dentro do piano xy coincide 
com os lobulos do orbital d. Essas conexoes uteis sao mostradas na Figura 4.17. O 

xy 

orbital s totalmente simetrico sempre coincide com a primeira representagao no grupo, 
do conjunto A. As representagoes irredutiveis que descrevem as rotagoes sobre os eixos 
(R x , R y , R z ) tambem descrevem os movimentos de rotagao das moleculas em relagao a 
esses eixos. A rotagao e outros movimentos da molecula de agua serao discutidos na 
Segao 4.4.2 
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TABELA 4.9 Propriedades dos caracteres para o grupo de pontos C 3v 


Propriedade 

Exemplo C 3v 

1. Ordem 

6 (6 operagoes de simetria) 

2. Classes 

3 classes: 

E 

2C 3 (= C 3> C 3 2 ) 

3o- v (= o> <r v ’, a v ") 

3. Numero de representagoes irredutfveis 

3 (A v A 2 ,E) 

4. A soma dos quadrados das dimensoes e 
igual a ordem do grupo 

1 2 + l 2 + 2 2 = 6 

5. A soma dos quadrados dos caracteres, mul- 
tiplicada pelo numero de operates em cada 
classe, e igual a ordem do grupo 

E 2 C 3 3 <x v 

A x : l 2 + 2(1 ) 2 + 3(1) 2 = 6 

A 2 : l 2 + 2(1) 2 + 3(—l) 2 = 6 

E: 2 2 + 2(—l) 2 + 3(0) 2 = 6 

(Multiplique os quadrados pelo numero de 
operagoes de simetria em cada classe.) 

6. Representagoes ortogonais 

A soma dos produtos de quaisquer duas 
representagoes multiplicada pelo numero 
de operagoes em cada classe e igual a zero. 
Exemplo de A 2 x E: 

(1)(2) + 2(1)(—1) + 3(-l)(0) = 0 

7. Representagoes totalmente simetricas 

A v com todos os caracteres = 1 

No exemplo de C 3v , as coordenadas x e y apareceram juntas na representagao irredutivel E. 
A notagao para isso e agrupa-las como (x, y) nesta segao da tabela. Isso significa que x e y juntas 
tem as mesmas propriedades de simetria que a representagao irredutivel E. Consequentemente, 
os orbitais px e py juntos tem a mesma simetria que a representagao irredutivel E neste grupo 
de pontos. 

5. Harmonizando as operagoes de simetria de uma molecula com aquelas listadas na primeira 
linha da tabela de caracteres confirmaremos qualquer atribuigao do grupo de pontos. 

6. As representaqoes irredutfveis recebem rotulos de acordo com as seguintes regras, nas quais 
o termo simetrico significa um caractere de 1 e assimetrico de -1 (ver tabelas de caracteres 
no Apendice C para exemplos). 

a. As letras sao atribufdas de acordo com a dimensao da representaqao irredutivel (o 
caractere para a operaqao de identidade). 

Dimensao Rotulo de simetria 

1 A Se a representagao for simetrica a operagao de rotagao principal (x(C n ) - !)• 

B Se for as simetrica (^(C n ) = 

=-D. vn 

2 E 


3 T 



vn Em alguns casos, como D nd (n = par) e ponto de grupos S 2n , o eixo de maior ordem e um S 2n . Esse eixo tem priori- 
dade. Portanto, a classificagao e5seo caractere for -1 para a operagao mesmo se o caractere for +1 para o eixo C n 
de ordem mais alta. 
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FIGURA4.18 Uma molecula 
quiral e outros objetos quirais. 


b. 1 subscrito indica uma representagao simetrica para um eixo de rotagao C 2 perpendi¬ 
cular ao eixo principal, e 2 subscrito indica uma representagao assimetrica para o C 2 . 
Se nao houver nenhum eixo C 2 perpendicular, 1 indica uma representagao simetrica a 
um piano vertical, e 2 indica uma representagao assimetrica a um piano vertical. 

c. g subscrito ( gerade ) indica representagoes simetricas para inversao, e u subscrito (un- 
gerade) indica representagoes assimetricas para inversao. 

d. Apostrofos unicos sao simetricos para cr h e apostrofos duplos sao assimetricos para cr h 
quando e necessaria uma distingao entre representagoes (C 3h , C 5h , D 3h , D 5h ). 

4.4 Exemplos e aplicagoes de simetria 

Aqui consideraremos duas aplicagoes de simetria e a teoria de grupos, nos dommios da quira- 
lidade e vibragoes moleculares. No Capitulo 5 tambem examinaremos como a simetria pode 
ser usada para compreender a ligagao quimica, talvez a mais importante aplicagao da simetria 
em quimica. 

4.4.1 Quiralidade 

Muitas moleculas nao sao sobreponfveis a sua imagem especular. Tais moleculas, denominadas 
quirais ou dissimetricas, podem ter propriedades quimicas importantes como consequencia 
desta nao sobreponibilidade. Uma molecula quiral e CBrCIFI, e muitos exemplos de objetos 
quirais tambem podem ser encontrados na escala macroscopica, como na Figura 4.18. 

Objetos quirais sao denominados dissimetricos. Este termo nao implica que estes objetos 
nao tenham necessariamente nenhuma simetria. Por exemplo, cada uma das helices na Figura 
4.18 tern um eixo C 3 , embora nao sejam sobreponfveis (se ambas fossem giradas no sentido 
horario, moveriam um aviao em diregoes opostas). Em geral, um objeto ou uma molecula e qui¬ 
ral se nao tiver nenhuma operagao de simetria (alem de E ), ou se tiver apenas eixos de rotagao 
proprios. 


EXERCICIO 4.7 


Quais grupos de pontos sao possfveis para moleculas quirais? (Dica: consulte as tabelas de 
caracteres no Apendice C.) 

Ar soprando pelas helices fixas na Figura 4.18 sera rotacionado em uma diregao horaria 
ou anti-horaria. Por analogia, a luz polarizada no piano sera rotacionada pela passagem por 
moleculas quirais (Figura 4.19); a rotagao no sentido horario e designada dextrorrotatoria e 
a rotagao no sentido anti-horario e levorrotatoria. A capacidade das moleculas quirais para 
desviarem a luz polarizada no piano e denominada atividade otica, que pode ser medida 
experimentalmente. 



FIGURA 4.19 Rotagao da luz plana polarizada. 
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Muitos compostos de coordenagao sao quirais e apresentam atividade otica, se puderem ser 
separados em dois isomeros. Um deles e [Ru (NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 ) 3 ] 2+ , com simetria D 3 (Figura 4.20). 
As imagens especulares desta molecula se parecem muito com helices de tres pas a esquerda e 
a direita. Mais exemplos serao discutidos no Capitulo 9. 

4.4.2 Vibrates moleculares 

A simetria e util para determinar os modos de vibragao das moleculas. Os modos vibracionais 
da agua e os modos de estiramento de CO em complexos carbonila podem ser tratados de modo 
bem simples, conforme descrito nas paginas seguintes. Outras moleculas podem ser estudadas 
usando os mesmos metodos. 

Agua (simetria C 2v ) 

Como o estudo das vibragoes e o estudo do movimento dos atomos em uma molecula, devemos 
primeiro atribuir um conjunto de coordenadas x, y e z a cada atomo. Por questoes de conveniencia, 
atribuimos os eixos z paralelos ao eixo C 2 da molecula, os eixos x no piano da molecula e os eixos 
y perpendiculares ao piano (Figura 4.21). Cada atomo pode mover-se em todas as tres diregoes, 
entao deve ser considerado um total de nove transformagoes (movimento de cada atomo nas dire¬ 
goes ije z). Para A atomos em uma molecula, existem 3Amovimentos no total, conhecidos como 
graus de liberdade. Os graus de liberdade para diferentes geometrias sao apresentados resumi- 
damente na Tabela 4.10. Como a agua tern tres atomos, deve haver nove movimentos diferentes. 

Usaremos matrizes transformagao para determinar a simetria das nove diregoes dentro do 
grupo de pontos C 2v e atribuir-lhes a vibragao, rotagao e translagao. Felizmente, so e necessario 
determinar os caracteres de matrizes transformagao (e apenas uma matriz para uma operagao 
de simetria de uma unica classe), nao os elementos individuais da matriz. 

Neste caso, os eixos iniciais fazem uma matriz coluna com nove elementos, e cada matriz de 
transformagao e de 9 x 9. Uma entrada diferente de zero aparece na diagonal da matriz somente 
para um atomo que nao muda de posigao. Se o atomo mudar de posigao durante a operagao de 
simetria, um zero e inserido. Se o atomo permanecer em seu local original e a diregao do vetor ficar 
inalterada, e inserido o numero 1. Se o atomo permanecer, mas a diregao do vetor for revertida, 
e inserido um -1. (Como todas as operagoes mudam a diregao do vetor por 0° ou 180° no grupo 
de pontos C 2v , estas sao as unicas possibilidades). Quando todos os nove vetores sao somados, o 
carater da representagao redutivel T e obtido. A matriz de 9 x 9 completa para C 2 e mostrada como 
um exemplo. Observe que somente as entradas diagonais sao usadas para encontrar o caractere. 



-1 0 

0 -1 
0 0 

0 0 

0 0 

0 0 

0 0 

0 0 

0 0 


0 0 0 

0 0 0 

1 0 0 

0 0 0 

0 0 0 

0 0 0 

0-1 0 
0 0-1 

0 0 0 


0 0 0 0 

0 0 0 0 

0 0 0 0 

0-1 0 0 

0 0-10 
0 0 0 1 

0 0 0 0 

0 0 0 0 

10 0 0 



TABELA 4.10 Graus de liberdade 


Numero de 

atomos 

Total de graus 
de liberdade 

Modos 

translacionais 

Modos 

rotacionais 

Modos 

vibracionais 

A(Linear) 

3 N 

3 

2 

3N- 5 

3(HCN) 

9 

3 

2 

4 

A(Nao linear) 

3 N 

3 

3 

3N-6 

3(H 2 0) 

9 

3 

3 

3 



FIGURA 4.20 Isomeros quirais 
de [Ru(NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 ) 3 ] 2+ . 


z 



FIGURA 4.21 Um conjunto de 
eixos para a molecula de agua. 
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As entradas de e nao estao na diagonal principal, porque e trocam um com o 
outro em uma rotagao C 2 e x'(H^) = - x(H^), y'( H fl ) = - y(K b ) e z'(H^) = z(H^). Apenas o atomo 
de oxigenio contribui para o caractere nesta operagao, para um total de -1. 

As outras entradas para T tambem podem ser encontradas sem escrever as matrizes, como 
segue: 

E\ Todos os nove vetores ficam inalterados na operagao de identidade, entao o 
caractere e 9. 

C 2 : Os atomos de hidrogenio mudam de posigao em uma rotagao C 2 , entao todos os 

seus vetores tern contribuigao zero para o caractere. Os vetores do atomo de oxi¬ 
genio nas diregoes xey serao invertidos, cada qual contribuindo com-1, e o vetor 
na diregao z permanece o mesmo, contribuindo com 1 para um total de -1. A soma 
da diagonal principal = ^(C 2 ) = (-1) + (-1) + (1) = -1. 

cr v (xz): A reflexao no piano da molecula altera a diregao de todos os vetores y e deixa os 
vetores x e z inalterados, para um total de3-3 + 3 = 3. 

<x v /(_yz): Por fim, a reflexao perpendicular ao piano da molecula altera a posigao dos hidro- 
genios. Portanto, sua contribuigao e zero; o vetor x no oxigenio altera a diregao e 
os vetores y e z ficam inalterados para um total de 1. 


EXERCICIO 4.8 


Escreva as matrizes transformagao 9x9 correspondentes para as operagoes de cr(xz) e a(yz) 
na simetria C 2v . 

Como todos os nove vetores de diregao estao incluidos nesta representagao, ela representa 
todos os movimentos da molecula: tres translagoes, tres rotagoes e (por diferenga) tres vibra- 
goes. Os caracteres da representagao redutivel T sao mostrados como a ultima linha abaixo das 
representagoes irredutiveis na tabela de caracteres C 2v 


C 2 v 

E 

C 2 

<r v (xz) 

O’v'O'Z) 



A 1 

1 

1 

1 

1 

z 

x 2 , y 2 , z 2 

a 2 

1 

1 

-1 

-1 

R z 

xy 


1 

-1 

1 

-1 

X,Ry 

xz 

b 2 

1 

-1 

-1 

1 

y> R x 


r 

9 

-1 

3 

1 




Redugao das representa^des para representagoes irredutiveis 

O proximo passo e determinar como as representagoes irredutiveis somam-se para originar 
a representagao redutivel. Isso requer outra propriedade de grupos. O numero de vezes que 
qualquer representagao irredutivel contribui para uma representagao redutivel e igual a soma 
dos produtos dos caracteres das representagoes redutiveis e irredutiveis multiplicado pelo 
numero de operagoes na classe, tomando uma operagao por vez, dividida pela ordem do grupo. 
Isso pode ser expresso na forma de equagao, com a soma assumindo todas as operagoes de 
simetria do grupo. vm 


( . A \ 



. \ 

( \ 

Numero de representagoes 



numero de 


caractere de 

irredutiveis de um 

= 1 y 


operagoes 

X 

representagao 

determinado tipo 

ordem r 


na classe 


redutivel 

) 



1 


) 


X 


caractere de 

representagao 

irredutivel 




\" 

/_ 


vm Este procedimento deve originar um numero inteiro para o numero de representagoes irredutiveis de cada tipo; obter 
uma fragao nesta etapa indica um erro de calculo. 
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No exemplo da agua, a ordem de C 2v e 4, com uma opera 9 ao em cada classe ( E C 2 , cr v , a '). 
Os resultados sao os seguintes: 

n Al = j[(9)(l) + (—1>C1) + (3)0) + (DO)] = 3 
n Al = ?[(9)(1) + (—DO) + (3)(—1) + (1)(—1)] = 1 
n Bl = 5 [(9X1) + (—1)(—1) + (3)(1) + OX—1)] = 3 
n Bl = ?[(9)(1) + (—1)(—1) + (3)(—1) + (1)(1)] = 2 

A representa 9 ao redutivel para todos os movimentos da molecula de agua e, portanto, redu- 
zida a 3 A x + A 2 + 3 B 1 + 2B r 

Um exame das colunas na extrema direita da tabela de caracteres mostra que a transla 9 ao 
ao longo das didoes x, y e z e A 1 + B x + B 2 (transla 9 ao e movimento ao longo das didoes x, y 
e z, assim, ela se transforma como os tres eixos). A rota 9 ao nas tres dire 9 oes (R x , R y , R z ) eA 2 + 
B 1 + B 2 . Subtrair estes valores do total dado anteriormente deixa 2A 1 + B v os tres modos vibra- 
cionais, mostrados na Tabela 4.11. O numero de modos vibracionais e igual a 3N - 6, conforme 
descrito anteriormente. Dois dos modos sao totalmente simetricos (A x ) e nao alteram a simetria 
da molecula, mas um e assimetrico a rota 9 ao C 2 e a reflexao perpendicular ao piano da molecula 
(B x ). Esses modos sao ilustrados como estiramento simetrico, curva simetrica e estiramento assi¬ 
metrico na Tabela 4.12. Vale ressaltar que o movimento complexo de uma molecula de agua no 
espa 90 tridimensional (uma molecula em fase gasosa frequentemente ira girar simultaneamente 
e fara movimentos de transla 9 ao enquanto vibra) poderia ser descrito em termos de varias con¬ 
tributes de cada um desses modos fundamentais. 


TABELA 4.11 Simetria de movimentos moleculares da agua 


Todas as 
movimentagoes 

Transla^ao 

{x, y, z) 

Rotate) 

(R x , R y , R z ) 

Vibrato 

(modos restantes) 

3Aj 



2Ai 

A 2 


A 2 


3 B x 

X 


s i 

2 B 2 

b 2 

b 2 



TABELA 4.12 Os modos vibracionais da agua 


X 

/°\ 

H H 

Estiramento simetrico: mudan 9 a no momento 
dipolar; mais distancia entre hidrogenios positivos 
e oxigenio negativo, ativo no IV 

S 1 

/\ 

H H 

Estiramento antissimetrico: mudan 9 a no momento 
dipolar; mudan 9 a nas distancias entre hidrogenios 
positivos e oxigenio negativo, ativo no IV 

^1 


Curvatura simetrica: mudan 9 a no momento dipo¬ 
lar; angulo entre o vetores H—0 altera, ativo no IV 


EXEMPLO 4.4 


Usando as coordenadas x, y e z para cada atomo em XeF 4 , determinar a representa 9 ao 
redutivel para todos os movimentos moleculares; reduzir esta representa 9 ao a seus compo- 
nentes irredutiveis; e classificar essas representa 9 oes em modos translacionais, rotacionais e 
vibracionais. 
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Primeiro, e util atribuir os eixos das coordenadas x, y e z de cada atomo, como mostrado na 

Figura 4.22. 


z z 



XeF 4 


FIGURA 4.22 Eixos coordenados para XeF 4 . 

E essencial reconhecer que somente as coordenadas em atomos que nao se movem quando 
as operagoes de simetria sao aplicadas podem dar origem a elementos diferentes de zero ao 
longo das diagonais das matrizes transformagao. Por exemplo, se uma operagao de sime¬ 
tria aplicada a XeF 4 faz com que todos os atomos de F alterem sua posigao, estes atomos 
nao podem dar origem a elementos na diagonal. Assim eles podem ser ignorados; apenas as 
coordenadas de Xe precisam ser consideradas. 

Alem disso: Se uma operagao de simetria deixa a diregao de uma coordenada inalterada, 
atribui a ela um caractere 1 na diagonal. 

Por exemplo, a operagao de identidade de XeF 4 deixa as coordenadas x, y 
e z inalteradas; cada uma delas tern um elemento diagonal de 1 para cada 
atomo. 

x -> x y -> y z -> Z 

1 1 1 

Se uma operagao de simetria inverte a diregao de uma coordenada, isso cor- 
responde a um elemento diagonal -1. 

A operagao a h em XeF 4 inverte a diregao do eixo z para cada atomo. 

z-> —z 

-1 

Se uma operagao de simetria transforma uma coordenada em outra, isso 
atribui um elemento diagonal igual a zero. 

Se XeF 4 e girada sobre seus eixos C 4 , as coordenadas x e y de Xe sao troca- 
das. Elas contribuem com zero para o caractere. 

Examinar cada uma das operagoes de simetria D 4h por sua vez gera a seguinte represen- 
tagao redutivel para todos os movimentos moleculares de XeF 4 : 


°4k 

E 

2 C 4 

c 2 

2 C 2 ' 

2C 2 " 

i 

2S 4 


2a v 

2<j d 

a 

15 

1 

-1 

-3 

-1 

-3 

-1 

5 

3 

1 


O caractere sob E indica que ha quinze movimentos possiveis a serem considerados. Pelo 
procedimento ilustrado no exemplo anterior, esta representagao e reduzida para 

r = A lg + A 2 £ + B ig + B lg + E g + 2 A 2u + B 2u + 3 E u 
Estas podem ser classificadas como segue: 
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Movimento de translagao E o movimento atraves do espago com componentes x, y e z. 
As representagoes irredutiveis de acordo com esses componentes recebem rotulos x, y e z no 
lado direito da tabela de caracteres D^ h : A 2u (correspondente a z) e E u (duplamente degene- 
rado, correspondente ax e y juntos). Esses tres movimentos podem ser representados como 
mostrado na Figura 4.23. 




A 






Xe' t J'Xe" 


Translagao Translagao 

na diregao z na diregao x 

( A 2 u) 

FIGURA 4.23 Modos translacionais de XeF„. 





Translagao 
na diregao y 


Movimento rotacional Este tipo de movimento pode ser fatorado em rotagao sobre os 
eixos ijez mutuamente ortogonais. As expressoes correspondentes na tabela de caracteres 
sao R x , R y e R z , que representam a rotagao sobre estes tres eixos, respectivamente. As repre¬ 
sentagoes irredutiveis sao A 2g (R z , rotagao sobre o eixo z) e E g ((R x , R y ), rotagoes duplamente 
degeneradas sobre os eixos rey) como mostrado na Figura 4.24. 


z 



Rotagao sobre Rotagao sobre Rotagao sobre 

o eixo z o eixo x _o eixo y 

(A 2P ' 


FIGURA 4.2* Modos rotacionais de XeF 4 . 

Movimento vibracional. Os nove movimentos restantes (total de 15 - 3 translagoes - 3 
rotagoes) sao vibracionais. Eles envoivem mudangas nos comprimentos de ligagao e angulos 
e movimentos dentro e fora do piano molecular. Por exemplo, o estiramento simetrico de 
todas as quatro ligagoes Xe—F correspondent a representagao irredutivel A lg , o estiramento 
simetrico das ligagoes opostas corresponde a B lg , e a abertura simultanea dos angulos de 
ligagoes opostas corresponde a B 2g conforme mostrado na Figura 4.25. 



Estiramento simetrico Estiramento simetrico Estiramento simetrico 

de todas as 4 ligagoes das ligagoes opostas dos angulos de ligagao 

(V (B lg ) (B 2g ) 


FIGURA 4.25 Modos vibracionais selecionados de XeF 4 . 
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TABELA 4.13 Simetria de movimentos moleculares de XeF 4 


I f (todos os modos) 

Translagao 

Rotagao 

Vibragao 1 





A 2g 


A 2g 


B H 




B 2 g 



B 2g 

E 


E 


8 


8 



A 2u 


A 2u 

B 2u 



B 2u 


E u 


^ Eu 

Total 15 

3 

3 

9 


A Tabela 4.13 resume a classificagao das representagoes irredutiveis de acordo com a 
modalidade. 

EXERCICIO 4.9 Usando as coordenadas x,y ez para cada atomo em N 2 0 4 , que e planar e tern 
uma ligagao nitrogenio-nitrogenio, determine a representagao redutivel para todos os movimen¬ 
tos moleculares. Reduza esta representagao a seus componentes irredutiveis e classifique essas 
representagoes em modos translacionais, rotacionais e vibracionais. 


EXEMPLO 4.5 


Reduza as seguintes representagoes de suas representagoes irredutiveis no grupo de pontos 
indicado (consulte as tabelas de caracteres no Apendice C): 


C 2h 

E 

c 2 

i 


r 

4 

0 

2 

2 


soujgAo 

n A g = ?[(1)(4)(1)+(1)(0)(1)+(1)(2)(1) + (1)(2)(1)] = 2 
n B , = 4 i [(l)(4)(l)+(l)(0)(-l)+(l)(2)(l)+(l)(2)(-l)] = 1 
n A „ = |[(1)(4)(1)+(1)(0)(1)+(1)(2)(—1) + (1)(2)(—1)] = 0 
%. = 4 i [(l)(4)(l)+(l)(0)(-l)+(l)(2)(-l) + (l)(2)(l)] = 1 

Portanto, T = 2A o + B o + B. 

6 6 U 


C 3v 

E 

2C 3 

3£r v 

r 

6 

3 

-2 


soLugAo 

n Al = ^[(1)(6)( 1) + (2)(3)( 1) + (3)( —2)( 1) ] = 1 
n A 2 = ^[(1)(6)( 1) + (2)(3)( 1) + (3)(-2)(-l) ] = 3 
n E = l[( l)(6)(2) + (2)(3)(-l) + (3)(-2)(0)] = 1 

Portanto, T = A x + 3A 2 + E. 

Nao se esquega de incluir o numero de operagoes de simetria em uma classe (coluna) da 
tabela de caracteres. Isso significa que o segundo termo no calculo C 3v deve ser multiplicado 
por 2 (2C 3 ; existem duas operagoes nesta classe); o terceiro termo deve ser multiplicado por 
3, como mostrado. 
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EXERCfCIO 4.10 Reduza as seguintes representagoes de suas representagoes irredutiveis no 
grupo de pontos indicado: 


T a 

E 

u 1 

oo 

3C 2 

6.S 4 

6(J d 

r, 

4 

1 

0 

0 

2 


D 2 d 

E 

2 S 4 

c 2 

2C 2 

2a d 

r 2 

4 

0 

0 

2 

0 


Qv 

E 

2C 4 

c 2 

2<7 v 

2a d 

r 3 

7 

-1 

-1 

-1 

-1 


Espectro infravermelho 

Uma vibragao molecular e ativa no infravermelho (ou seja, a excitagao do modo vibracional pode 
ser medida por meio de uma absorgao do espectro IV) somente se resultar em uma mudanga no 
momento dipolar da molecula. As tres vibragoes da molecula de agua (Tabela 4.12) podem ser 
analisadas dessa forma para determinar seu comportamento no infravermelho. 

A teoria de grupo em principio pode dar conta da possivel atividade no infravermelho de 
todos os modos vibracionais de uma molecula. Em termos da teoria de grupos, um modo vibra¬ 
cional e ativo no infravermelho se ele corresponde a uma representagao irredutivel que tem 
a mesma simetria (ou transforma-se) como as coordenadas cartesianas x, y ou z, porque um 
movimento vibracional que desloca o centro de carga da molecula em qualquer uma das diregoes 
v, y ou z resulta numa mudanga no momento dipolar. Caso contrario, o modo vibracional nao e 
ativo no infravermelho. 


EXERCICIO 4.11 


Quais dos nove modos vibracionais de XeF 4 (Tabela 4.13) sao ativos no infravermelho? 


EXERCICIO 4.12 


A analise das coordenadas x, y e z de cada atomo em NH 3 da a seguinte representagao: 


C 3v 

E 

2C 3 

3<7 v 

r 

12 

0 

2 


a. Reduza T para suas representagoes irredutiveis. 

b. Classifique as representagoes irredutiveis nos modos translacionais, rotacionais e vibra¬ 
cionais. 

c. Mostre que o numero total de graus de liberdade = 3N. 

d. Quais modos vibracionais sao ativos no infravermelhos? 

Modos vibracionais selecionados 

Muitas vezes e util considerar um determinado modo de vibragao para um composto. Por 
exemplo, informagoes uteis muitas vezes podem ser obtidas a partir das bandas de estira- 
mento C—O em espectros de infravermelhos de complexos metalicos contendo ligantes CO 
(carbonila). O exemplo a seguir de complexos quadrado-planares cis- e frans-dicarbonila 
mostra o procedimento. 

Para esses complexos, IX um espectro IV de rotina pode distinguir se uma amostra e cis- ou 
trans-ML 2 (CO) 2 \ o numero de bandas de estiramento C—O e determinado pela geometria do 
complexo (Figura 4.26). 


X 



X 

c 

/ 


z 


L 


C 

\ 

O 


Complexo c/s-dicarbonila 



M 




x 


/ 

o 


Complexo £ra«s-dicarbonila 


FIGURA 4.26 Vibragoes de 
estiramento da carbonila de 
complexos planares quadrados 
cis e frans-dicarbonila. 


IX M representa qualquer metal, e L, qualquer ligante diferente de CO nestas formulas. 
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L 

\ 

L / 

A, 

M 

x© 

0 



V i 

<r(xz\ cr'(yz)\ 


0 

* r 

\ \ 

0 


L V/ C ® 

\„' c ® 

\ / c0 

© 

u 

\ 

M 

M 

M 

M 

l x® 

L X X C® 

l x® 

l/ X® 

0 

0 

0 

0 

2 vetores 

0 vetores 

2 vetores 

0 vetores 

inalterados 

inalterados 

inalterados 

1 

inalterados 



E C 2 a(xz) cr'(yz) 

r 

2 0 2 0 


FIGURA 4.27 Operates de simetria e caracteres para c/s-ML 2 (CO) 2 . 

c/s-ML 2 (CO) 2/ grupo de pontos C O eixo principal (C 2 ) e o eixo z, com o piano xz atribuido como 
o piano da molecula. Possiveis movimentos de estiramento C—O sao mostrados pelas setas na dgura 
4.27. Esses vetores sao usados para criar a representagao redutivel que segue, usando as operagoes de 
simetria do grupo de pontos C 2v Uma ligagao C—O vai transformar-se com um caractere 1 se perma- 
necer inalterada pelas operagoes de simetria e com um caractere 0 sefor alterada. Essas operagoes e 
seus caracteres sao mostrados na Figura 4.27. Ambos os estiramentos sao inalterados na operagao de 
identidade e na reflexao atraves do piano da molecula, assim cada um contribui com 1 para o caractere, 
para um total de 2 para cada operagao. Ambos os vetores se movem para novos locais em rotagao ou 
reflexao perpendicular ao piano da molecula, portanto, estes dois caracteres sao 0. 

A representagao redutivel T e reduzida para A x + Bg. 


C 2 v 

E 

C 2 

cr v (xz) 

<r v '(yz) 



r 

2 

0 

2 

0 




1 

1 

1 

1 

z 

2 2 2 
x z , X, z z 

5 , 

1 

-1 

1 

-1 

X^y 

xz 


A-y e uma representagao irredutivel apropriada para uma banda de IV ativa, porque se trans¬ 
forma (tern simetria de) na coordenada cartesiana z. Alem disso, o modo vibracional que corres- 
pondente a By deve ser ativo no IV, porque se transforma na coordenada cartesiana x. 

Em resumo, existem dois modos vibracionais para o estiramento C—O, um tendo simetria 
Ay e um simetria By. Ambos os modos sao ativos no IV e, portanto, esperamos ver dois estira¬ 
mentos C—O no IV. Isso pressupoe que os estiramentos de C—O nao sejam suficientemente 
semelhantes em energia para se sobreporem no espectro infravermelho. 

frans-ML 2 (CO) 2/ grupo de pontos D- O eixo principal, C 2 , e novamente escolhido como 
o eixo z, o que torna o piano xy como o piano da molecula. Usando a operagao de simetria do 
grupo de pontos D 2h , obtemos uma representagao redutivel para os estiramentos de C—O que 
se reduzem para A g + B 3u : 


D 2 h 

E 

C 2 (z) 

c 2 00 

C 2 (x) 

i 

o-(xy) 

cr(xz) 

cr(yz) 


r 

2 

0 

0 

2 

0 

2 

2 

0 



1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

2 2 2 
x z , X* z 

B 3u 

1 

-1 

-1 

1 

-1 

1 

1 

-1 

X 
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O modo vibracional de simetria A g nao e ativo no IV, porque nao tem a mesma simetria que 
uma coordenada cartesiana x, y ou z (este e o estiramento simetrico inativo no IV). O modo de 
simetria B 3u , por outro lado, e ativo no IV, porque tem a mesma simetria que x. 

Em resumo, existem dois modos vibracionais para o estiramento C—O, um tendo a mesma 
simetria que A g e um a mesma simetria que B 3u . O modo A g e inativo no IV (nao tem a 
simetria de x, y ou z); o modo B 3u e ativo no IV (tem a simetria de x). Portanto, esperamos 
ver um estiramento C—O no IV. 

Assim, e possivel distinguir o ML 2 (CO) 2 cis e trans , pela analise de um espectro de IV. 
Se uma banda de estiramento C—O aparece, a molecula e trans ; se duas bandas aparecem, 
a molecula e cis. Uma distingao significativa pode ser feita por uma medida muito simples. 


EXEMPLO 4.6 


Determine o numero de modos de estiramento ativos no IV de CO para/dc-Mo(CO) 3 (CH 3 CH 2 CN) 3 , 
como mostrado na margem. 

Esta molecula tem simetria C 3y . As operagoes a serem consideradas sao E , C 3 e cr y . E deixa 
os tres vetores de ligagao inalterados, atribuindo um caractere 3. C 3 movimenta todos os 
tres vetores, atribuindo um caractere 0. Cada piano cr y passa atraves de um dos grupos CO, 
deixando-o inalterado, mesmo intercambiando os outros dois. O caractere resultante e 1. 

A representagao a ser reduzida, portanto, e a seguinte: 


E 

2C 3 

3 °-v 

3 

0 

1 


Isso e reduzido para A x + E. A x tem a mesma simetria que as coordenadas cartesianas z 
e, portanto, e ativo no IV. E tem a mesma simetria que as coordenadas x e y juntas e tam- 
bem e ativo no IV. Representa um par de vibragoes degeneradas, que aparecem como uma 
banda de absorgao, como mostrado na Figura 4.28. As absorgoes infravermelhas associa- 
das com as ligagoes especificas sao comumente designadas r(XY), onde XY e a ligagao 
que contribui mais significativamente para os modos vibracionais responsaveis pelas ab¬ 
sorgoes. Na Figura 4.28, o espectro de v(CO) apresenta absorgoes em 1920 e 1790 cm -1 . 


O 




I 


RCN—Mo —C 

Vn 


R 


C 

R 


EXERCICIO 4.13 Determine o numero de modos de estiramento ativos no IV de C—O para 
Mn(CO) 5 Cl. 



o 


r=c 2 h 5 
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Espectroscopia de Raman 

Esse metodo espectroscopico usa uma abordagem diferente para observar as vibragoes molecu- 
lares. Em vez de observar diretamente a absorgao de radiagao infravermelha como na espectros¬ 
copia de infravermelho, na espectroscopia Raman uma maior energia de radiagao, normalmente 
de um laser, excita as moleculas para estados eletronicos mais elevados, imaginados como 
estados “virtuais” de curta duragao. A radiagao que se dispersa do decaimento desses estados 
excitados para os varios estados vibracionais fornecendo informagoes sobre os mveis de energia 
vibracionais que sao complementares as informagoes obtidas a partir da espectroscopia IV. Em 
geral, uma vibragao pode dar origem a uma linha em um espectro de Raman se isso provocar 
uma mudanga na polarizagao. x A partir de um ponto de vista de simetria, os modos vibracionais 
sao Raman ativos se estas correspondem as simetrias das fungoes xy, xz, yz , x 2 , y 2 ou z 2 ou uma 
combinagao linear de qualquer uma destas. Se as vibragoes coincidem com estas fungoes, elas 
tambem ocorrem com uma mudanga na polarizagao. Essas fungoes estao entre as comumente 
listadas nas tabelas dos caracteres. Em alguns casos - quando as vibragoes moleculares corres¬ 
pondem a ambas estas fungoes e x, y ou z - as vibragoes moleculares podem ser IV e Raman 
ativas. 


EXEMPLO 4.7 


A espectroscopia vibracional tern desempenhado um papel importante no apoio a estrutura 
tetraedrica do Xe0 4 altamente explosivo. A espectroscopia Raman mostrou duas bandas na 
regiao esperada para vibragoes de estiramento Xe—O, a 776 e 878 cm -1 . 1 Essa informagao e 
consistente com a estrutura proposta para T d 2 
Para resolver essa questao, precisamos mais uma vez criar uma representagao, desta vez 
usando o estiramento Xe=0 como base no grupo de pontos T d . A representagao resultante e 


o H 2 - 




E 

cT 

oo 

3C 2 

6.S 4 

6a d 

r 

4 

1 

0 

0 

2 


Ela e reduzida para A 1 + T 2 \ 


A i 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 + y 2 + z 2 

T 2 

3 

0 

-1 

-1 

1 

(*, y, z) 

(xy, xz , yz) 


Ambas as representagoes A x e T 2 correspondem as fungoes necessarias para a atividade 
Raman. A presenga dessas duas bandas e compativel com a simetria T d proposta. 


EXERCICI04.14 A espectroscopia vibracional tern desempenhado um papel importante 
no apoio a estrutura bipiramide pentagonal do ion I0 2 F 5 2- . 2 A espectroscopia Raman do sal 
tetrametilamonio deste ion mostra uma absorgao unica na regiao esperada para as vibragoes de 
estiramento 1=0, em 789 cm -1 . Uma banda de Raman unica e compativel com a orientagao 
trans proposta para os atomos de oxigenio? 


x Para mais detalhes, consulte D. J. Willock, Molecular Symmetry, John Wiley & Sons, Chichester, UK, 2009, pp. 177-184. 
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4.1 


4.2 


Determine os grupos de pontos para 

a. Etano (conformagao alternada) 

b. Etano (conformagao eclipsada) 

c. Cloroetano (conformagao alternada) 

d. 1,2-dicloroetano (conformagao anti alternada) 

Determine os grupos de pontos para 


4.4 Determine os grupos de pontos para 
a. Naftaleno, 



b. Dibenzenocromo (conformagao eclipsada) 


a. Etileno 

a 

/ 

\ 

a 


b. Cloroetileno 

II 

n 


c. Os possfveis isomeros do dicloro- 

\ 

/ 

d. 

etileno 


e. 

Determine os grupos de pontos para 


f. 

a. Acetileno 

b. H —C = C —F 

c. h-c = c-ch 3 

d. H-C = C-CH 2 C1 

e. H — C = C — Ph (Ph = fenil) 


§• 

h. 



^ 2 l 2 


f. Formaldeido, FLCO / 

2 F 

/ S 

g. S 8 (anel enrugado) 

h. Borazina (planar) 


0—0 


' s \ 

'S*^S 


b. 1,8-dicloronaftaleno Cl Cl 


H H 

\ / 

B—N 

H -Or H 

B —N 

/ \ 

H H 




Cl 

d. 1,2-dicloronaftaleno Cl 




j. Uma bola de tenis (ignorando o rotulo, mas incluindo o 
padrao na superficie) 


4.6 


Determine os grupos de pontos para 

a. Cicloexano (conformagao cadeira) 

b. Tetracloroaleno C1 2 C=C=CC1 2 

c. S0 4 2 - 

d. Um floco de neve 

e. Diborano u 


FD 


^B 


b; 






H 
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f. Os possfveis isomeros do tribromobenzeno 

g. Um tetraedro inscrito em um cubo no qual cantos alternados 
do cubo tambem sejam cantos do tetraedro. 


h. 


b 3 h 8 


H 

H-. / \ / 

tt^B 

H 


H 

H 


i. Uma borboleta rabo de andorinha da montanha ( mountain 
swallowtail butterfly). 

j. A ponte Golden Gate, em San Francisco, CA, EUA 

4.7 Determine os grupos de pontos para 

a. Uma folha de papel sulfite 

b. Um frasco de Erlenmeyer (sem rotulo) 

c. Um parafuso 

d. O numero 96 

e. Cinco exemplos de objetos do cotidiano; selecione itens de 
cinco grupos de pontos diferentes 

f. Oculos, supondo que as lentes sejam de mesmo grau 

g. Uma estrela de cinco pontas 

h. Um garfo comum 

i. Wilkins Micawber, personagem de David Copperfield, que 
usava um monoculo 

j. Uma arruela de metal 

4.8 Determine os grupos de pontos para 

a. Uma pista de corrida oval plana 

b. Um jack (brinquedo infantil) 



c. As duas maos de uma pessoa juntas, palma com palma 

d. Uma toalha retangular, azul na frente e branca atras 

e. Um lapis hexagonal com uma borracha redonda 

f. O shnbolo de reciclagem, tridimensional 



g. Um arabesco 



h. Um guarda-chuva aberto, oito varetas, com cabo reto 

i. Um palito de dente redondo 

j. Um tetraedro com uma face verde, as outras vermelhas 

4.9 Determine os grupos de pontos para 

a. Um prisma triangular 

b. Um sinal de adigao 

c. Uma camiseta com a letra T na frente 


d. Um conjunto de tres laminas de turbina de vento 

e. Naipe de espadas (como em um baralho de cartas) 

f. Uma estrela-do-mar 


g. A escultura Flying Mercury, de Giambologna, exposta no 
Museu do Louvre, em Paris, Franga 

h. Um octaedro com uma face azul, as outras amarelas 

i. Um bambole 

j. Uma mola espiral 

4.10 Determine os grupos de pontos para os exemplos de simetria 
na Figura 4.1. 

4.11 Determine os grupos do pontos das moleculas nos seguintes 
problemas do final do Capftulo 3: 

a. Problema 3.40 

b. Problema 3.41 



4.12 Determine o grupo de pontos das moleculas e ions na 

a. Figura 3.8 

b. Figura 3.15 

4.13 Determine os grupos de pontos dos seguintes orbitais atomicos, 
incluindo os sinais nos lobulos orbitais: 


a. p x 

b- d v 

C. dp-yl 

d. dp 

e - fxyz 

4.14 a. Mostre que um cubo tern os mesmos elementos de simetria 
que um octaedro. 

b. Suponha que um cubo tenha quatro pontos, dispostos em um 
quadrado em cada face, como mostrado. Qual e o grupo de 
pontos? 

c. Suponha que este conjunto de pontos seja girado 10° em 
sentido horario em cada face. Qual sera agora o grupo de 
pontos? 


4.15 Suponha que um octaedro possa ter faces amarelas ou azuis. 

a. Quais grupos de pontos sao possfveis se exatamente duas 
faces forem azuis? 

b. Quais grupos de pontos sao possfveis se exatamente tres 
faces forem azuis? 

c. Agora suponha que as faces tenham quatro cores diferentes. 
Qual e o grupo de pontos se pares de faces opostas tiverem 
cores identicas? 

4.16 Quais grupos de ponto sao representados pelos sfmbolos de 
elementos qufmicos? 

4.17 O beisebol e um jogo maravilhoso, principalmente para 
alguem interessado em simetria. Onde mais se pode assis- 
tir a um batedor andar de um cfrculo de simetria a para a 
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base retangular do batedor de simetria b, ajustar um bone de 
simetria c (tem 00 na frente, do time Oxigenios da cidade de 
Ozona), balangar um taco de simetria d (ignorando o rotulo e 
a granulagao da madeira) por meio de um home plate de sime¬ 
tria e em uma bola de beisebol que tem simetria f (tambem 
ignorando o rotulo) que foi acionada por um arremessador 
de simetria quiral g, batendo em uma bola imponente que 
salta para fora do muro e corre ao redor das bases, somente 
para chegar na home plate por um arbitro que pode nao ter 
qualquer aprego por simetria. 

4.18 Determine os grupos de pontos para as seguintes bandeiras ou 
partes de bandeiras. Voce precisara procurar as imagens das 
bandeiras nao mostradas aqui. 

a. Botswana 



b. Finlandia 




d. Estrelas na bandeira da Micronesia 



e. Desenho central na bandeira da Etiopia: 

f. Turquia 

g. Japao 

h. Sufga 

i. Reino Unido (atengao!) 

4.19 Prepare um fluxograma de representagao, de acordo com o 

formato da Tabela 4.8 para SNF 3 . 

4.20 Para traw5-l,2-dicloroetileno, que tem simetria C 2h , 

a. Enumere todas as operagoes de simetria para esta mole- 
cula. 

b. Escreva um conjunto de matrizes transformagao que des- 
crevam o efeito de cada operagao de simetria no grupo C 2h 
em um conjunto de coordenadas x, y, z para um ponto (sua 
resposta deve consistir em quatro matrizes de transformagao 
3x3). 



c. Usando os termos na diagonal, obtenha tantas representa¬ 
goes irredutfveis quanto possfvel de matrizes transformagao. 
Voce deve ser capaz de obter tres representagoes irredutfveis 
desta forma, mas duas serao repetidas. Voce pode conferir 
seus resultados usando a tabela de caracteres C 2h . 

d. Usando a tabela de caracteres C 2h , verifique se as represen¬ 
tagoes irredutfveis sao mutuamente ortogonais. 

4.21 Etileno tem simetria D 2h . 

a. Enumere todas as operagoes de simetria para o etileno. 

b. Escreva uma matriz de transformagao para cada simetria 
que descreva o efeito de cada operagao de um ponto nas 
coordenadas x, y, z. 

c. Usando os caracteres de suas matrizes transformagao, obte¬ 
nha uma representagao redutfvel. 

d. Usando os elementos diagonais de suas matrizes, obtenha 
tres das representagoes irredutfveis D 2h . 

e. Mostre que suas representagoes irredutfveis sao mutua¬ 
mente ortogonais. 

4.22 Usando a tabela de caracteres D 2d , 

a. Determine a ordem do grupo. 

b. Verifique se a representagao irredutfvel E e ortogonal a cada 
uma das outras representagoes irredutfveis. 

c. Para cada uma das representagoes irredutfveis, verifique se a 
soma dos quadrados dos caracteres e igual a ordem do grupo. 

d. Reduza as seguintes representagoes a suas representagoes 
irredutfveis componentes: 


D 2 d 

E 

2S 4 

C 2 

2C 2 ' 

2a d 

r i 

6 

0 

2 

2 

2 

r 2 

6 

4 

6 

2 

0 


4.23 Reduza as seguintes representagoes a suas representagoes irre¬ 
dutfveis: 


C 3v 

E 

2C 3 

3<7 v 

r, 

6 

3 

2 

r 2 

5 

-1 

-1 


O h 

E 

or 

oo 

6C 2 

6 C 4 

3C 2 i 

6.S 4 

8S 6 

3a h 

6a d 

r 

6 

0 

0 

2 

2 0 

0 

0 

4 

2 


4.24 Para simetria D 4h use esbogos para mostrar que os orbitais d 
tem simetria B 2g e que os orbitais 4c 2tem simetria B lg . (Dica: 
voce talvez ache util escolher uma molecula que tenha simetria 
D 4h como referencia para as operagoes do grupo de pontos D 4h . 
Observe como os sinais nos lobulos orbitais mudam a medida 
que sao aplicadas as operagoes de simetria). 

4.25 Quais itens nos Problemas 4.5 ate 4.9 sao quirais? Enumere tres 
itens nao citados neste capftulo que sejam quirais. 

4.26 XeOF 4 tem uma das estruturas mais interessantes entre os com- 
posto de gases nobres. Com base em sua simetria, 

a. Obtenha uma representagao baseada em todos os movimen- 
tos dos atomos em XeOF 4 . 

b. Reduza essa representagao para suas representagoes irredutf¬ 
veis componentes. 
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c. Classifique essas representagoes, indicando quais sao para o 
movimento translational, rotational e vibrational. 

d. Determine a representagao irredutfvel correspondente a 
vibragao de estiramento xenonio-oxigenio. Essa vibragao 
e ativa no IV? 


4.27 Repita o procedimento do problema anterior, partes de a ate c, 
para a molecula de SF 6 e determine quais modos vibracionais 
sao ativos no IV. 


4.28 Para as moleculas seguintes, determine o numero de vibragoes 
de estiramento C—O que sao ativas no IV: 

a. O 

^ £1 

OC—Fe—Cl 

I 

O C 

o 


Cl 


o 


OC—Fe —CO 

I 


o 


Cl 


c. Fe(CO), O 

C 

°C. I 

^Fe—CO 

O^ I 

C 

o 


4.29 Repita o Problema 4.28 para determinar o numero de vibragoes 
de estiramento C—O que sao ativas no Raman. 

4.30. A estrutura de 1,1,2,2-tetraiododissilano e mostrada aqui. 
(Fonte: T. H. Johansen, K. Hassler, G. Tekautz, K. Hagen, J. 
Mol. Struct ., 2001, 598 , 171.) 



a. Qual e o grupo do pontos desta molecula? 

b. Preveja o numero de vibragoes de estiramento Si— I que 
sao ativas no IV. 

c. Preveja o numero de vibragoes de estiramento Si—I que 
sao Raman ativas. 

4.31 Tanto isomeros cis quanto trans de I0 2 F 4 _ foram observados. 
Os espectros IV podem diferenciar os dois? Explique, apoiando 
sua resposta na teoria de grupo. (Fonte: K. O. Christe, R. D. 
Wilson, C. J. Schack, Inorg. Chem ., 1981, 20 , 2104.) 

4.32 O fosforo elementar branco consiste em moleculas de P 4 
tetraedricas e e uma importante fonte de fosforo para a smtese. 
Em contraste, As 4 tetraedrico (arsenio amarelo) e instavel e 
decompoe-se para um As cinza alotropico com uma estrutura 
de folha. No entanto, AsP 3 , anteriormente apenas observado em 
alta temperatura em fase gasosa, tern sido isolado a temperatura 
ambiente como um branco solido, onde um atomo As substitui 
um vertice do tetraedro. 

a. O espectro de Raman de AsP 3 , mostrado a seguir, apresenta 
quatro absorgoes. E compativel com a estrutura proposta? 


(Facile Synthesis of AsP 3 , Brandi M. Cossairt, Mariam- 
-Celine Diawara, Christopher C. Cummins. ©2009. The 
American Association for the Advancement of Science. 
Reproduzido com permissao de AAAS.) 


40000 i 
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30000 - 
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i—i—i—i—i—i—i—i—i—i—i—i 


0 500 1000 1500 2000 2500 3000 3500 


Desvio Raman (cm x ) 


b. Se As 2 P 2 fosse isolado como uma substancia pura, quan- 
tas absorgoes de Raman seriam esperadas? (Fonte: B. M. 
Cossairt, C. C. Cummins, J. Am. Chem. Soc. 2009, 131, 
15501.) 

c. Uma amostra pura de P 4 poderia ser diferenciada de AsP 3 
puro simplesmente com base no numero de absorgoes de 
Raman? Explique sua resposta. 

4.33 Complexos da formula geral Fe(CO) 5 _ jc (PR 3 ) jc sao conhecidos 
ha muito tempo. O Fe 2 (CO) 9 bimetalico reage com trifenil- 
fosfina em eter dietrlico sob refluxo para produzir um produto 
monossubstitufdo Fe(CO) 4 (PPh 3 ) que exibe absorgoes v(CO) 
em 2051, 1978 e 1945 cm -1 em hexano. (N. J. Farrer, R. 
McDonald, J. S. Mclndoe, Dalton Trans., 2006, 4570.) Esses 
dados podem ser usados para estabelecer inequivocamente se 
o ligante PPh 3 esta ligado a um sltio axial ou equatorial neste 
complexo trigonal bipiramidal? Justifique sua decisao, deter- 
minando o numero de modos de estiramento CO que sejam 
ativos no IV para esses isomeros. 

4.34 Dissubstituido Fe(CO) 3 (PPh 3 ) 2 (v(CO): 1883 cm"; M. O. 
Albers, N. J. Coville, T. V. Ashworth, E. J. Singleton, Orga- 
nomet. Chem., 1981, 217, 385) tambem e formado na reagao 
descrita no Problema 4.33. Qual das seguintes geometrias 
moleculares e justificada por esse espectro? Justifique sua deci¬ 
sao, determinando o numero de modos de estiramento CO que 
sejam ativos no IV para esses isomeros. O que R. L. Keiter, E. 
A. Keiter, K. H. Hecker, C. A. Boecker, Organometallics 1988, 
7, 2466 indicam sobre a infalibilidade da previsao espectrosco- 
pica por infravermelho do modo de estiramento CO do grupo 


teorico no caso de Fe(CO) 3 (PPh 3 ) 2 ? 

CO PPh 3 PPh 3 

OC—Fe^ pph 3 OC— Fc —' CO OC—Fe ^ PPh 3 

I ^ pph 3 I No | No 

CO PPh 3 CO 


4.35 A reagao de [Ti(CO) 6 ] 2- e clorotrifenilmetano, Ph 3 CCl, resulta 
na oxidagao rapida de [Ti(CO) 6 ] 2_ produzindo um complexo 
tetracarbonil tritiltitanio (P. J. Fischer, K. A. Ahrendt, V. G. 
Young, Jr., J. E. Ellis, Organometallics, 1998, 17, 13). Com 
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base no espectro de IV 1932, 1810 cm -1 ) obtido em solugao de 
tetra-hidrofurano, mostrada a seguir, espera-se que este com- 
plexo exiba um arranjo quadrado planar ou quadrado piramidal 
dos quatro ligantes CO ligados ao titanio? O espectro exclui 
alguma dessas possiveis geometrias? 



4.36 Uma reagao relacionada ao descrito no Problema 4.34, no 
qual cis- Mo(CO) 4 (POPh 3 ) 2 sofre um rearranjo para trans- 
-Mo(CO) 4 (POPh 3 ) 2 , foi sondado mecanisticamente (D. J. 
Darensbourg, J. R. Andretta, S. M. Stranahan, J. H. Reibens- 
pies, Organometallics 2007, 26, 6832). Quando esta reagao 
e conduzida sob uma atmosfera de monoxido de carbono, 
a isomerizagao cis/trans nao ocorre. Em vez disso, forma- 
se um novo complexo (v(CO) (hexano): 2085, 2000 (muito 
fraco), 1972, 1967 cm -1 ) (D. J. Darensbourg, T. L. Brown, 
Inorg. Chem. 1968, 7, 959). Proponha a formula deste com¬ 
plexo carbonil de Mo compativel com os dados de v(CO) 
do espectro de IV. Justifique sua resposta, determinando o 
numero esperado de modos de estiramento de CO para com- 
paragao com o espectro publicado. 

4.37 Tres isomeros de W 2 Cl 4 (NHEt) 2 (PMe 3 ) 2 ja foram relatados. 
Estes isomeros tern as estruturas do nucleo mostradas aqui. 
Determine os grupos de pontos para cada um deles. (Fonte: F. 
A. Cotton, E. V. Dikarev, W-Y. Wong, Inorg. Chem., 1997, 36, 
2670.) 



I II III 


b. C 6 H 6 F 2 Cl 2 Br 2 , um derivado do cicloexano, em uma con- 
formagao de cadeira 


Br F 



F Br 


c. M 2 Cl 6 Br 4 , onde M e um atomo de metal 


Cl Br 
Bn | ..CL | ..Cl 

Cl^ I ^cK | ^Br 


Br 


Cl 


d. M(NH 2 C 2 H 4 PH 2 ) 3 , considerando os aneis de NH 2 C 2 H 4 PH 2 
como planares 

lO 
I , ? 

/P—M—N 


e. PC1 2 F 3 (o isomero mais provavel) 

4.40 Atribua os grupos de pontos das quatro estruturas possiveis para 
ligantes bidentados assimetricos fazendo pontes em dois metais 
em um arranjo de “rodas de pas”: (Fonte: Y. Ke, D. J. Collins, 
H. Zhou, Inorg. Chem. 2005, 44, 4154.) 



4.41 Determine os grupos de pontos das seguintes moleculas: 

a. O anion cluster [Re 3 (/*-S)(/z-S) 3 Br 9 ] 2- (Fonte: H. Saka¬ 
moto, Y. Watanabe, T. Sato, Inorg. Chem., 2006, 45, 4578.) 


4.38 Derivados do metano podem ser obtidos por meio da substituigao 
de um ou mais atomos de hidrogenio por outros atomos, como F, 
Cl ou Br. Suponha que voce tivesse um suprimento de metano e 
os produtos qulmicos e equipamentos necessarios para produzir 
derivados do metano contendo todas as combinagoes possiveis 
dos elementos H, F, Cl e Br. Quais seriam os grupos de pontos 
das moleculas que voce poderia fazer? Existem muitas mole¬ 
culas possiveis, e elas podem ser dispostas em cinco conjuntos 
para atribuigao de grupos de pontos. 

4.39 Determine os grupos de pontos das seguintes moleculas: 
a. F 3 SCCF 3 , com uma tripla ligagao S—C 



C — 
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b. O anion cluster [Fe@Ga 10 ] 3 (Fonte: B. Zhou, M. S. Den¬ 
ning, D. L. Kays, J. M. Goicoechea, J. Am. Chem. Soc., 
2009, 131 , 2802.) 



Ge(6) 


c. As estruturas “canto” e “quadrado”: (Fonte: W. H. Otto, 
M. H. Keefe, K. E. Splan, J. T. Hupp, C. K. Larive, Inorg. 
Chem. 2002, 41 , 6172.) 


d. O ion [Bi ? I 24 ] 3- . (Fonte: K.Y. Monakhov, C. Gourlaouen, 
R. Pattacini, P. Braunstein, Inorg. Chem., 2012, 51, 1562.) 
Essa referenda tambem tem representagoes alternativas 
dessa estrutura. 
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4.42 Use a internet para pesquisar moleculas com a simetria do 

a. Grupo de pontos I h 

b. Grupo de pontos T 

c. Grupo de pontos I h 

d. Grupo de pontos T h 

Relate as moleculas, o enderego do site onde voce as encontrou 
e a estrategia de busca que usou. 


Quadrado 


Vertice 
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Orbitais moleculares 



A teoria dos orbitais moleculares usa a teoria de grupos para descrever as liga9oes presentes nas 
moleculas. Essa teoria complementa e amplia os modelos introdutorios de liga^ao abordados 
no Capitulo 3 . Na teoria dos orbitais moleculares, as propriedades de simetria e as energias 
relativas dos orbitais atomicos determinam como esses orbitais interagem para formar orbitais 
moleculares. Os orbitais moleculares sao, entao, ocupados pelos eletrons dispomveis, de acordo 
com as mesmas regras usadas para os orbitais atomicos, conforme descrito nas Se9oes 2 . 2.3 
e 2 . 2 . 4 . A energia total dos eletrons nos orbitais moleculares e comparada com a energia total 
inicial de eletrons nos orbitais atomicos. Se a energia total dos eletrons nos orbitais moleculares 
for menor que nos orbitais atomicos, a molecula sera estavel em rela9ao aos atomos separados; 
caso contrario, a molecula sera instavel e provavelmente nao se formara. Primeiro, descreve- 
remos a liga9ao, ou falta dela, nas primeiras dez moleculas diatomicas homonucleares (H 2 ate 
Ne 2 ) e expandiremos a discussao para as moleculas diatomicas heteronucleares e para aquelas 
com mais de dois atomos. 

Uma abordagem pictorica menos rigorosa e adequada para descrever a liga9ao de muitas 
moleculas pequenas e pode fornecer informa9oes para describes mais completas das liga9oes 
nas moleculas maiores. Uma abordagem mais elaborada, com base na simetria e empregando a 
teoria de grupos, e essencial para compreender as intera9oes orbitais em estruturas moleculares 
mais complexas. Neste capitulo, descreveremos a abordagem pictorica e desenvolveremos a 
metodologia de simetria para casos complexos. 



5.1 Forma^ao de orbitais moleculares a partir de orbitais 
atomicos 

Assim como para os orbitais atomicos, as equa9oes de Schrodinger podem ser escritas para 
eletrons em moleculas. Soloes aproximadas para essas equa9oes moleculares de Schrodinger 
podem ser construidas a partir de combina95es lineares de orbitais atomicos (CLOA), as 
somas e as subtra9oes das fun9oes de onda atomicas. Para moleculas diatomicas como H 2 , tais 
fun9oes de onda tern a forma 




Onde tea fun9ao de onda molecular, ifj a e ip b sao fm^oes de onda atomicas para os ato¬ 
mos a e b e c a e c b sao coeficientes ajustaveis que quantificam a contribu^ao de cada orbital 
atomico para o orbital molecular. Os coeficientes podem ser iguais ou desiguais, positivos ou 
negativos, dependendo dos orbitais individuais e de suas energias. A medida que a distancia 
entre dois atomos diminui, seus orbitais se sobrepoem, com uma probabilidade significativa 
de eletrons de ambos os atomos serem encontrados na regiao de sobreposi9ao. Como resultado, 
formam-se orbitais moleculares. Os eletrons em liga9oes de orbitais moleculares tern uma alta 
probabilidade de ocupar o espa90 entre os nucleos; as for9as eletrostaticas entre os eletrons e os 
dois nucleos positivos mantem os atomos juntos. 
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Tres condigoes sao essenciais para a sobreposigao levar a ligagao. Em primeiro lugar, a 
simetria dos orbitais deve ser tal que as regioes com o mesmo sinal de i/j se sobreponham. Em 
segundo lugar, as energias orbitais atomicas devem ser semelhantes. Quando as energias diferem 
muito, a variagao na energia eletronica durante a formagao dos orbitais moleculares e pequena 
e a redugao liquida da energia dos eletrons e muito pequena para uma ligagao significativa. Em 
terceiro lugar, a distancia entre os atomos deve ser suficientemente pequena para proporcionar 
boa sobreposigao dos orbitais, mas nao tao pequena a ponto de as forgas repulsivas de outros 
eletrons ou nucleos interferirem. Quando essas tres condigoes sao satisfeitas, a energia total dos 
eletrons nos orbitais moleculares ocupados e mais baixa do que a energia total dos eletrons nos 
orbitais atomicos originais, e a molecula resultante tern uma energia total mais baixa do que a 
dos atomos separados. 

5.1.1 Orbitais moleculares de orbitais s 

Considere as interagoes entre dois orbitais s, como em H 2 . Por conveniencia, chamaremos 
os atomos de uma molecula diatomica a e b, entao as fungoes de onda orbitais atomicas sao 
e Podemos visualizar os dois atomos se aproximando um do outro, ate que suas 

nuvens eletronicas se sobreponham e mesclem em grandes nuvens moleculares eletronicas. Os 
orbitais moleculares resultantes sao combinagoes lineares dos orbitais atomicos, a soma dos 
dois orbitais e a diferenga entre eles. 

Em termos gerais para H 2 

'p(o-) = N [cjp (ls fl ) + c#(U fc )] = ^=[>p (ls a ) + tl>(ls b )] (H a + H*) 
e =N[c a ^(ls a ) - c b if> (Is*) ] =^=[^(1 s a ) -iHls b )](K a -K b ) 

onde N = fator de normalizagao, f dr = 1 assim 

c a Q c b~ coeficientes ajustaveis 

Neste caso, os dois orbitais atomicos sao identicos, e os coeficientes sao quase identicos 
tambem . 1 Esses orbitais sao representados na Figura 5.1. Neste diagrama, assim como em todos 
os diagramas orbitais deste livro (como a Tabela 2.3 e a Figura 2 . 6 ), os sinais dos lobos orbitais 
sao indicados por sombreamento ou cor. Lobulos claros e escuros ou lobulos de cores diferentes 
indicam sinais opostos de M* A escolha de positivo e negativo para orbitais atomicos especificos 
e arbitraria; o importante e como eles se combinam para formar orbitais moleculares. Nos dia- 


FIGURA5.1 Orbitais molecu¬ 
lares formados pelos orbitais 
Is do hidrogenio. 0 orbital 
molecular cr e ligante e tern 
uma energia menor do que 
os orbitais atomicos originais, 
desde que essa combina^ao de 
orbitais atomicos resulte em 
uma maior concentragao de 
eletrons entre os dois nucleos. 

0 orbital cr* e um antiligante 
de maior energia, uma vez que 
esta combinagao de orbitais 
atomicos resulta em um nodulo 
com densidade eletronica zero 
entre os nucleos. 

1 Calculos mais precisos mostram que os coeficientes do orbital cr* sao ligeiramente maiores do que aqueles para o orbital cr. 
Mas, por simplificaqao, geralmente nao focamos esse aspecto. Para atomos identicos, usaremos c a = c b = 1 e N = A 
diferenga de coeficientes dos orbitais cr e cr* tambem resulta em uma variaqao maior na energia (aumento) dos orbitais 
atomicos para os orbitais moleculares cr* do que para os orbitais a (diminuiqao). Em outras palavras, A £ *> A E a , como 
mostrado na Figura 5.1. 
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FIGURA 5.2 Interagoes de orbitais p. (a) Formagao de orbitais moleculares. (b) Orbitais que nao formam orbitais moleculares. (c) Diagra¬ 
ms nivel de energia. (Interagoes de orbitais p por Kaitlin Hellie. Reimpresso com permissao.) 


gramas da Figura 5.2, as cores diferentes mostram sinais opostos da fungao de onda, tanto nos 
desenhos esquematicos do lado esquerdo do diagrama de nivel de energia quanto nas imagens 
orbitais moleculares calculadas a direita . 11 

Como o orbital molecular cr e a soma de dois orbitais atomicos, 

resulta em uma maior concentragao de eletrons entre os dois nucleos, e um orbital molecular 
ligante e tern uma energia menor do que os orbitais atomicos originais. O orbital molecular cr* 


-7=[^(ls a ) +<A(l%>],e 
V2 


e a diferenga dos dois orbitais atomicos, 


1 

V 2 




Tern um nodulo com densidade eletronica zero entre os nucleos, devido ao cancelamento de 
duas fungoes de onda e uma maior energia; e, portanto, chamado um orbital antiligante. 
Os eletrons em orbitais ligantes concentram-se entre os nucleos e os atraem, segurando-os 
juntos. Os orbitais antiligantes tern um ou mais nodulos entre os nucleos; os eletrons nes¬ 
ses orbitais sao desestabilizados em relagao aos orbitais atomicos de origem. Os eletrons 
nao tern acesso a regiao entre os nucleos onde poderiam experimentar a maxima atragao 
nuclear. Orbitais nao ligantes tambem sao possiveis. A energia de um orbital nao ligante 
e essencialmente a mesma de um orbital atomico, ou porque os orbitais em um atomo tern 
uma simetria que nao coincide com os orbitais do outro atomo ou porque o orbital em um 


11 As imagens dos orbitais moleculares deste capitulo foram preparadas usando-se Scigress Explorer Ultra, versao 
7.7.0.47, ©2000-2007 Fujitsu Limited, ©19892000 Oxford Molecular Ltd. 
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atomo tem uma incompatibilidade de energia grave com os orbitais com simetria compa- 
tivel do outro atomo. 

A notagao a (sigma) indica orbitais que sao simetricos a rotagao sobre a linha que conecta 
os nucleos: 



cr* do orbital 5 cr* do orbital p z 


Um asterisco e usado frequentemente para indicar os orbitais antiligantes. Como a natureza 
ligante, nao ligante ou antiligante de um orbital molecular nao e sempre facil de determinar em 
moleculas maiores, usaremos a notagao de asterisco apenas para as moleculas onde as descrigoes 
de orbital antiligante e ligante forem inequivocas. 

O padrao descrito para H 2 e o modelo habitual para a combinagao de dois orbitais: dois 
orbitais atomicos se combinam para formar dois orbitais moleculares, um orbital ligante com 
uma energia mais baixa e um orbital antiligante com uma energia maior. Independentemente 
do numero de orbitais, o numero de orbitais moleculares resultantes e sempre o mesmo que 
o numero inicial de orbitais atomicos; o numero total de orbitais e sempre preservado. 


5.1.2 Orbitais moleculares de orbitais p 

Orbitais moleculares formados a partir de orbitais p sao mais complexos, uma vez que 
cada orbital p contem regioes separadas, com sinais opostos da fungao de onda. Quando 
dois orbitais se sobrepoem, e as regioes sobrepostas tem o mesmo sinal, a soma dos dois 
orbitais tem uma probabilidade maior de eletrons na regiao de sobreposigao. Quando ha a 
sobreposigao de duas regioes de sinal contrario, a combinagao tem uma probabilidade menor 
de ter eletrons na regiao de sobreposigao. A Figura 5.1 mostra esse efeito para os orbitais 
Is de H 2 ; efeitos semelhantes resultam da sobreposigao de lobulos de orbitais p com seus 
sinais alternados. As interagoes dos orbitais p sao mostradas na Figura 5.2. Por convenien- 
cia, escolhemos um eixo z comum que conecta os nucleos e determinamos os eixos xey, 
conforme mostrado na figura. 

Quando tragamos os eixos z para os dois atomos apontando na mesma diregao, 111 os orbi¬ 
tais p subtraem-se para formar orbitais cr e somam-se para formar cr*, os quais sao simetricos 
a rotagao sobre o eixo z, com nodulos perpendiculares a linha que liga os nucleos. Interagoes 
entre orbitais p x e p levam a orbitais tt e i r*. A notagao tt (pi) indica uma mudanga de sinal da 
fungao de onda com rotagao C 2 sobre o eixo de ligagao: 


Q 

C3 



OO 

OO 


Assim como com os orbitais s, a sobreposigao de duas regioes com o mesmo sinal leva 
a uma maior concentragao de eletrons, e a sobreposigao de duas regioes de sinais opostos 
leva a um nodulo de densidade eletronica zero. Alem disso, os nodulos dos orbitais ato¬ 
micos se tornam os nodulos dos orbitais moleculares resultantes. No caso de antiligante 
77*, quatro lobulos resultam em uma disposigao semelhante em aparencia a um orbital d, 
como na Figura 5.2(c). 


111 A escolha da diregao dos eixos z e arbitraria. Quando ambos sao positivos na mesma diregao > > ’ 

a diferenga entre os orbitais p z ea combinagao de ligagao. Quando os eixos z positivos sao escolhidos para apontar um ao 
outro, > < CXD , a soma dos orbitais p z e a combinagao de ligagao. Escolhemos que os orbitais p z sejam 

positivos na mesma diregao, por questoes de consistencia com o nosso tratamento das moleculas maiores e triatomicas. 
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Os pares de orbitais p x , p y e p z precisam ser considerados separadamente. Como o eixo z foi 
escolhido como o eixo internuclear, os orbitais derivados dos orbitais p z sao simetricos a rota¬ 
gao em torno do eixo de ligagao e sao denominados a e cr* para os orbitais ligantes e orbitais 
antiligantes, respectivamente. Combinagoes semelhantes dos orbitais p y formam orbitais cujas 
fungoes de onda mudam de sinal com a rotagao C 2 sobre o eixo de ligagao; eles sao denominados 
7 t e 77*. Da mesma forma, os orbitais p x tambem formam orbitais 77 e 77*. 

E comum que os orbitais sept m atomos diferentes sejam suficientemente semelhantes 
em termos de energia para que suas combinagoes sejam consideradas. No entanto, se as pro- 
priedades de simetria dos orbitais nao coincidem, nenhuma combinagao e possivel. Por exem- 
plo, quando orbitais sobrepoem-se igualmente a sinais iguais e opostos, como no exemplo s + 
p x na Figura 5.2 (b), os efeitos ligantes e antiligantes se cancelam e o resultado e a ausencia de 
orbital molecular. Se a simetria de um orbital atomico nao coincidir com nenhum orbital do 
outro atomo, ele e chamado um orbital nao ligante. As moleculas diatomicas homonucleares 
tern apenas orbitais moleculares ligantes e antiligantes; os orbitais nao ligantes sao descritos 
em detalhes nas Segoes 5.1.4, 5.2.2 e 5.4.3. 

5.1.3 Orbitais moleculares de orbitais d 

Nos elementos mais pesados, especialmente os metais de transigao, os orbitais d podem estar 
envolvidos na ligagao. A Figura 5.3 mostra as possiveis combinagoes. Quando os eixos z sao 
colineares, dois orbitais d z 2 podem combinar para formar a ligagao cr. Os orbitais d xz e d yz 
formam orbitais 77. Quando orbitais atomicos de dois pianos paralelos se encontram e se com- 
binam lado a lado, como fazem os orbitais d x 2_ y 2 e d xy com eixos z colineares, se combinam 
eles formam orbitais delta (5) (Figura 1.2). (A notagao (5) indica mudangas de sinal na rotagao 
C 4 sobre o eixo de ligagao.) Os orbitais cr nao tern nodulos que incluam a linha que conecta 
os nucleos, os orbitais pi tern um nodulo que inclui a linha que conecta os nucleos e os orbi¬ 
tais delta tern dois nodulos que incluem a linha que conecta os nucleos. Novamente, algumas 
interagoes orbitais sao proibidas com base na simetria. Por exemplo, p z e d xz tern sobreposigao 
liquida zero se o eixo z for escolhido como o eixo de ligagao, uma vez que o orbital p se apro- 
ximaria de d xz ao Ion go de um nodulo de d (Exemplo 5.1). Vale ressaltar neste caso que p x e 
d xz seriam elegiveis para interagir de modo 77 com base no sistema de coordenadas atribuido. 
Esse exemplo enfatiza a importancia de manter um sistema de coordenadas consistente ao 
avaliar as interagoes orbitais. 


EXEMPLO 5.1 


Esquematize as regioes de sobreposigao da seguinte combinagao de orbitais, todos com eixos 
z colineares e classifique as interagoes. 



EXERCICIO 5.1 Repita o processo do exemplo anterior para as seguintes combinagoes de orbitais, 
novamente usando eixos z colineares. 

Px e d xz p z e ch s e dp-p 
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orbitais d z 2 
topo a topo 


^ ( 90 ) 

orbitais d ou d v 
xz yz 
no mesmo piano 







FIGURA 5.3 Interagoes de orbitais d. (a) Forma^ao de orbitais moleculares. (b) Combina^oes de orbitais atomicos 
que nao formam orbitais moleculares. 


A A —A A 
Energias iguais 


A A —B B 
Energias desiguais 


A A —B B 
Energias muito desiguais 

FIGURA 5.4 Diagrama de 
energia e formagao de orbitais 
moleculares. 


5.1.4 Orbitais nao ligantes e outros fatores 

Como mencionado anteriormente, orbitais moleculares nao ligantes tern energias essencialmente 
iguais aos orbitais atomicos. Estes podem formar-se em moleculas maiores, por exemplo, quando 
existem tres orbitais atomicos da mesma simetria e energias similares, uma situagao que requer 
a formagao de tres orbitais moleculares. Mais comumente um orbital molecular formado e um 
orbital ligante de baixa energia, um orbital antiligante de alta energia, e um orbital de energia 
intermediary que e o orbital nao ligante. Os exemplos serao considerados na Segao 5.4 e em 
capitulos posteriores. 

Alem da simetria, o segundo fator importante que deve ser considerado na formagao de 
orbitais moleculares e a energia relativa dos orbitais atomicos. Como mostrado na Figura 5.4, 
quando os orbitais atomicos interagindo tern a mesma energia, a interagao e forte, e os orbitais 
moleculares resultantes tern energias bem abaixo (ligante) e acima (antiligante) daquelas dos 
orbitais atomicos originais. Quando os dois orbitais atomicos tern energias muito diferentes, a 
interagao e mais fraca, e os orbitais moleculares resultantes tern energias e formas mais proxi- 
mas as dos orbitais atomicos originais. Por exemplo, apesar de terem a mesma simetria, orbitais 
Is nao combinam significativamente com orbitais 2s de outro atomo em moleculas diatomicas 
como N 2 , porque suas energias sao muito distantes. A regra geral e que, quanto mais proxima a 
energia corresponder, mais forte sera a interagao. 

5.2 Moleculas diatomicas homonudeares 

Por causa de sua simplicidade, as moleculas diatomicas fornecem exemplos convenientes para ilus- 
trar como os orbitais dos atomos individuais interagem para formar orbitais em moleculas. Nesta 
segao, vamos considerar moleculas diatomicas homonudeares, como H 2 e 0 2 . Na Segao 5.3, ana- 
lisaremos moleculas diatomicas heteronucleares, como CO e HF. 

5.2.1 Orbitais moleculares 

Embora aparentemente possam ser tragadas estruturas de eletron-ponto de Lewis satisfato- 
rias de N 2 , 0 2 e F 2 , o mesmo nao e verdadeiro com Li 2 , Be 2 , B 2 e C 2 , que violam a regra 
do octeto. Alem disso, a estrutura de Lewis de 0 2 preve uma molecula com dupla ligagao, 
diamagnetica (todos os eletrons emparelhados) (.*0=0*.), mas a experiencia mostrou que 0 2 
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tem dois eletrons desemparelhados, tornando-se paramagnetico. Como veremos, a descri- 
gao de orbital molecular preve este paramagnetismo e esta mais de acordo com a experien- 
cia. A Figura 5.5 mostra o conjunto completo de orbitais moleculares para as moleculas 
diatomicas homonucleares dos primeiros dez elementos, com base nas energias apropriadas 
para 0 2 . O diagrama mostra a ordem dos niveis de energia para os orbitais moleculares, 
assumindo interagoes significativas somente entre orbitais atomicos de energia identica. 
As energias dos orbitais moleculares se alteram de forma periodica com numero atomico, 
uma vez que as energias dos orbitais atomicos interagindo diminuem ao longo de um 
periodo (Figura 5.7), mas a ordem geral dos orbitais moleculares permanece semelhante 
(com algumas mudangas sutis, como sera descrito em varios exemplos) mesmo para atomos 
mais pesados, abaixo na tabela periodica. Os eletrons preenchem os orbitais moleculares 
de acordo com as mesmas regras que regem o preenchimento dos orbitais atomicos: da 
mais baixa para a mais alta energia (principio Aufbau ), multiplicidade maxima de spin 
compativel com a menor energia liquida (regras de Hund) e nao havendo dois eletrons com 
numeros quanticos identicos (principio de exclusao de Pauli). A configuragao eletronica 
mais estavel nos orbitais moleculares e sempre a configuragao de energia minima e a maior 
estabilizagao liquida dos eletrons. 
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FIGURA 5.5 Orbitais moleculares para os primeiros dez elementos, assumindo interagoes significativas somente 
entre os orbitais atomicos de Valencia de energia identica. (Orbitais moleculares para os primeiros dez elementos 
por Kaitlin Hellie. Reimpresso com permissao.) 
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O numero total de eletrons ligantes e antiligantes determina o numero de liga^oes (ordem 
de ligagao): 


1 (numero de eletrons \ f numero de eletrons 

Ordem de liga^ao = ( ] — ( 

2 [ V em orbitais ligantes J \ em orbitais antiligantes 

E geralmente suficiente considerar apenas os eletrons de Valencia. Por exemplo, 0 2 , 
com 10 eletrons em orbitais ligantes e 6 eletrons em orbitais antiligantes, tern uma ordem 
de liga 9 ao de 2, uma liga 9 ao dupla. Contando apenas os eletrons de Valencia, 8 ligantes e 4 
antiligantes, temos o mesmo resultado. Como os orbitais moleculares derivados dos orbitais 
s tern o mesmo numero de eletrons ligantes e antiligantes, eles nao tern nenhum efeito liquido 
sobre a ordem de liga 9 ao. Geralmente, os eletrons em orbitais atomicos com energia mais 
baixa do que os orbitais de Valencia sao considerados como situados principalmente sobre 
os atomos originais e se envoivem apenas fracamente nas liga 9 oes e intera 9 oes antiligantes, 
como mostrado para os orbitais Is na Figura 5.5; a diferen 9 a de energia entre os orbitais cr g e 
cr w * e pequena. Como tais intera 9 oes sao tao fracas, nao serao incluidas em outros diagramas 
de nivel de energia orbital molecular. 

Denomina 9 oes adicionais descrevem os orbitais. Os subscritos g de gerade , orbitais sime- 
tricos a inversao e u de ungerade , orbitais assimetricos a inversao (aqueles cujos sinais mudam 
na inversao), sao comumente usados. IV A nota 9 ao g ou u descreve a simetria dos orbitais sem 
uma avalia 9 ao sobre suas energias relativas. A Figura 5.5 tern exemplos de orbitais ligantes e 
orbitais antiligantes com designa 9 oes u e g. 


EXEMPLO 5.2 


Adicione o rotulo g oxxu para cada um dos orbitais moleculares no diagrama de mveis de 
energia na Figura 5.2. 

De cima para baixo, os orbitais sao a* i r * i r e cr 

u g u g. 

EXERCICI05.2 Adicionar um u ou g subscrito para cada um dos orbitais moleculares na 
Figura 5.3(a). 


5.2.2 Hibridizagao de orbitais 

Na Figura 5.5, consideramos apenas as intera 9 oes entre orbitais atomicos com conteudo de ener¬ 
gia identico. No entanto, orbitais atomicos com energias similares, mas desiguais, podem inte- 
ragir se tiverem simetrias apropriadas. A seguir, esbo 9 aremos duas aproxima 9 oes para analisar 
esse fenomeno, um, no qual consideramos primeiro os orbitais atomicos que mais contribuem 
para cada orbital molecular antes de considerarmos as intera 9 oes adicionais e outro em que 
consideramos todas as intera 9 oes orbitais atomicas permitidas pela simetria simultaneamente. 

A Figura 5.6(a) mostra os mveis de energia familiares para uma molecula diatomica homo- 
nuclear onde sao consideradas apenas intera 9 oes entre orbitais degenerados (tendo a mesma 
energia). No entanto, quando dois orbitais moleculares da mesma simetria tern energias similares, 
eles interagem para diminuir a energia do orbital inferior e aumentar a energia do orbital superior. 
Por exemplo, nas moleculas diatomicas homonucleares, os orbitais <r g (2s) e cr g (2 p) tern simetria 
cr g (rota 9 ao e inversao simetrica ao infinito). Estes orbitais interagem para reduzir a energia de 
cr g (2s) e para elevar a energia de cr g (2p), como mostrado na Figura 5.6(b). Da mesma forma, os 
orbitais (t u *(2s) e cr u *(2p) interagem para reduzir a energia de cr M * (2s) e aumentar a energia de 
cr w * (2 p). Este fenomeno e chamado de hibridiza9ao e leva em conta que os orbitais moleculares 
com energias semelhantes interagem se tern simetria adequada, um fator ignorado na Figura 5.5. 
Quando dois orbitais moleculares de mesma simetria se misturam, aquele com maior energia 
move-se ainda mais para o alto em termos de energia e o com menor energia move-se mveis mais 
baixos. A hibridiza 9 ao resulta na estabiliza 9 ao adicional do eletron e melhora a liga 9 ao. 

Uma aproxima 9 ao talvez mais rigorosa para explicar a hibridiza 9 ao considera que os quatro 
orbitais moleculares a (OMs) resultam da combina 9 ao de quatro orbitais atomicos (dois 2s e 


IV Ver o final da Segao 4.3.3 para mais detalhes sobre rotulos de simetria. 








5.2 Moleculas diatomicas homonucleares 


125 


f * & 

7T„ 77 


/ / \ \ 


/ * 

77„ 77 

/ i? \ 


--L( 


2p__ __}P? 


\2p_ 


2s,' ^2s 

cr n 


2s 


,2s 


Sem hibridizagao 


Hibridizagao de orbitais cr 


(a) (b) 

FIGURA 5.6 Interagoes entre orbitais moleculares. A hibridizagao de orbitais moleculares de mesma simetria 
resulta em uma maior diferenga de energia entre os orbitais. Os orbitais a hibridizam-se fortemente; os orbitais cr* 
diferem mais em energia e hibridizam-se levemente. 


dois 2/?) que tem energias semelhantes. Os orbitais moleculares resultantes tem a seguinte forma 
geral, onde a e b identificam os dois atomos, com constantes de normalizagao apropriadas para 
cada orbital atomico: 


V = c 1 *A(2s fl ) ± c 2 ip(2s h ) ± c 3 ip(2p a ) ± c A ip(2p b ) 

Para moleculas diatomicas homonucleares, c 1 = c 2 e c 3 = c 4 em cada um dos quatro OMs. 
A energia OM mais baixa tem maiores valores de c 1 e c 2 , a mais alta tem maiores valores de c 3 
e c 4 e as duas OMs intermediarias tem valores intermediarios para todos os quatro coeficientes. 
A simetria destes quatro orbitais e a mesma que aqueles sem hibridizagao, mas suas formas sao 
um pouco alteradas por receberem contribuigoes significativas de ambos os orbitais atomicos 
s e p. Alem disso, as energias sao deslocadas em relagao ao seu posicionamento, ja que os dois 
orbitais superiores exibiram contribuigao quase exclusiva de 2 p z enquanto os dois menores tem 
contribuigao exclusiva de 2s, como mostrado na Figura 5.6. 

E claro que a hibridizagao s-p muitas vezes tem uma influencia detectavel sobre as ener¬ 
gias dos orbitais moleculares. Por exemplo, nas moleculas diatomicas homonucleares da regiao 
inicial do segundo periodo (Li 2 a N 2 ), o orbital a g formado a partir de orbitais 2 p z tem mais 
energia que os orbitais i t u formados a partir de orbitais 2 p x e 2 p y . Esta e uma ordem invertida 
em relagao a esperada, sem hibridizagao s-p (Figura 5.6). Para B 2 e C 2 , a hibridizagao s-p afeta 
suas propriedades magneticas. A hibridizagao tambem altera a natureza da ligante-antiligante 
de alguns orbitais. Os orbitais com energias intermediarias podem, com base na hibridizagao 
s-p, ganhar um carater ligeiramente ligante ou ligeiramente antiligante e contribuir de formas 
menores para a ligagao. Cada orbital deve ser considerado separadamente, com base na sua 
distribuigao de energia e eletrons. 

5.2.3 Moleculas diatomicas dos primeiros e segundos periodos 

Antes de prosseguir com exemplos de moleculas diatomicas homonucleares, devemos definir 
dois tipos de comportamento magnetico: paramagnetico e diamagnetico. Compostos para- 
magneticos sao atraidos por um campo magnetico externo. Esta atragao e uma consequencia 
de um ou mais eletrons desemparelhados, comportando-se como minusculos lmas. Com¬ 
postos diamagneticos, por outro lado, nao tem eletrons desemparelhados e sao ligeiramente 
repelidos por um campo magnetico (uma medida experimental do magnetismo de compostos 
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e o momento magnetico, um conceito desenvolvido no Capitulo 10, na discussao sobre as 
propriedades magneticas dos compostos de coordenagao). 

As especies H 2 , He 2 , e as diatomicas homonucleares apresentadas na Figura 5.7 serao dis- 
cutidas a seguir. Como mencionado anteriormente, as energias dos orbitais atomicos diminuem 
ao longo de uma linha na Tabela Periodica, a medida que a carga nuclear efetiva crescente atrai 
os eletrons mais fortemente. O resultado e que as energias orbitais moleculares para as mole- 
culas diatomicas homonucleares correspondentes tambem diminuem ao longo da linha. Como 
mostrado na Figura 5.7, esta diminuigao da energia e maior para orbitais cr do que para orbitais 
77, devido a maior sobreposigao dos orbitais atomicos que participam de interagoes cr. 

H 2 [o- g 2 (ls)] 

Esta e a molecula diatomica mais simples. A descrigao de OM (Figura 5.1) mostra um unico orbi¬ 
tal cr contendo um par de eletrons; a ordem de ligagao e 1, que representa uma ligagao simples. A 
especie ionica H 2 + , com um unico eletron no orbital cr e uma ordem de ligagao de foi detectada 
em sistemas de baixa pressao de descarga de gas. Como esperado, H 2 + tern uma ligagao mais 
fraca do que H 2 e, portanto, uma distancia de ligagao consideravelmente maior do que H 2 (105,2 
pm versus 74,1 pm). 

He 2[°-g 2 °- u * 2 ( 1s >] 

A descrigao de orbital molecular de He 2 prediz dois eletrons em um orbital ligante e dois em um 
orbital antiligante, com uma ordem de ligagao de zero - em outras palavras, nenhuma ligagao. 
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FIGURA 5.7 Niveis de energia das moleculas diatomicas homonucleares do segundo periodo. 
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Isso e o que se observa experimentalmente. O gas nobre nao tem nenhuma tendencia signifi- 
cativa para formar moleculas diatomicas e, como os outros gases nobres, existe sob a forma de 
atomos livres. He 2 foi detectado apenas em feixes moleculares de pressao muito baixa e baixa 
temperatura. Tem uma energia de ligagao extremamente baixa, 1 aproximadamente 0,01 J mol -1 ; 
para comparagao, H 2 tem uma energia de ligagao de 436 kJ mol -1 . 

Li 2 [<r g 2 (2s)] 

Como mostrado na Figura 5.7, o modelo OM preve uma unica ligagao entre Li—Li em Li 2 , de 
acordo com as observagoes da molecula em fase gasosa. 

Be 2 [<T g 2 (T u * 2 (2p)] 

Be 2 tem o mesmo numero de eletrons antiligantes e ligantes e, consequentemente, uma ordem 
de ligagao de zero. Dai, como He 2 , Be 2 e uma especie instavel. v 

B 2 [7r u 1 7T u 1 (2p)] 

Aqui temos um exemplo em que o modelo OM tem uma vantagem distinta sobre o modelo de 
pontos de Lewis. B 2 e uma especie em fase gasosa; existe boro solido em varias formas com 
ligagao complexa, principalmente envolvendo B 12 icosaedrico. 

B 2 e paramagnetico. Esse comportamento pode ser explicado se seus dois eletrons de energia 
mais alta ocuparem orbitais it separados, como mostrado. O modelo de pontos de Lewis nao 
pode considerar o comportamento paramagnetico desta molecula. 

A mudanga de nivel de energia causada pela hibridizagao s-p e vital para compreender a liga¬ 
gao em B 2 . Na ausencia de hibridizagao, seria de esperar que o orbital cr g (2p) tivesse menos energia 
que os orbitais 7 t m ( 2/?), e a molecula provavelmente seria diamagnetica. * * VI No entanto, a hibridi¬ 
zagao do orbital cr g (2s) com o orbital cr g (2p) (Figura 5.6(b)) diminui a energia do orbital cr g (2s) 
e aumenta a energia do orbital cr g (2p) para um nivel mais elevado do que os orbitais t t, com a 
ordem de energia mostrada na Figura 5.7. Como resultado, os dois ultimos eletrons sao desem- 
parelhados nos orbitais tt degenerados, como requerido pela regra de Hund da multiplicidade 
maxima, e a molecula e paramagnetica. Em geral, a ordem de ligagao e um, mesmo se os dois 
eletrons tt estiverem em diferentes orbitais. 


Distancia C—C (pm) 


C = C (fase gasosa) 124,2 
H — C = C — H 120,5 

CaC 2 119,1 


N 2 [7T u 2 TT u 2 <T g 2 (2p)] 

N 2 tem uma ligagao tripla, de acordo com ambos os modelos de Lewis e de orbitais moleculares. 
Esta de acordo com a distancia N—N muito curta (109,8 pm) e a energia de dissociagao de ligagao 
extremamente alta (942 kJ mol -1 ). Os orbitais atomicos tem menor energia com o aumento da 
carga nuclear Z, conforme discutido na Segao 2.2.4 e descritos em mais detalhes na Segao 5.3.1; 
a medida que a carga nuclear efetiva aumenta, as energias de todos os orbitais sao reduzidas. A 
capacidade de blindagem variavel dos eletrons em orbitais diferentes e as interagoes eletron-ele- 
tron fazem com que a diferenga entre as energias de 2s e 2 p aumente a medida que Z aumenta, 


C 2 [77 u 2 7T u 2 (2p)] 

O modelo OM de C 2 preve uma molecula com ligagao dupla, com todos os eletrons empare- 
lhados, mas com os dois orbitais moleculares ocupados de maior energia (HOMOs) tendo 
simetria tt . C 2 e incomum, porque tem duas ligagoes 77 e nenhuma ligagao a. Embora C 2 seja um 
alotropo do carbono raramente encontrado (o carbono e significativamente mais estavel como 
diamante, grafite, fulerenos e outras formas poliatomicas descritas no Capitulo 8), o ion aceti- 
leto, C 2 2- , e bem conhecido, principalmente em compostos com lantanideos, metais alcalinos e 
alcalinos-terrosos. De acordo com o modelo de orbital molecular, C 2 2- deve ter uma ordem de 
ligagao de 3 (configuragao tt i 2 7t 2 ct 2 ). Essa afirmagao e apoiada pelas distancias C—C seme- 
lhantes no acetileno e no carbeto de calcio (acetileto)/’ J 


v Calcula-se que Be 2 tenha uma ligagao muito fraca quando efeitos de orbitais desocupados de maior energia sao levados 

em conta. Ver A. Krapp, F. M. Bickelhaupt e G. Frenking, Chem. Eur. J., 2006, 12, 9196. 

VI Presumindo que a diferenga de energia entre cr g (2p) e 7T u (2p) seria maior do que Il c (Segao 2.2.3), uma expectativa 
confiavel para os orbitais moleculares discutidos neste capitulo, mas as vezes nao sendo verdade em complexos de metais 
de transigao, conforme abordado no Capitulo 10. 
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de 5,7 eV para o boro para 8,8 eV para o carbono e 12,4 eV para o nitrogenio. (Estas energias 
sao apresentadas na Tabela 5.2 na segao 5.3.1). As fungoes de probabilidade radial (Figura 2.7) 
indicam que os eletrons 2s tem uma maior probabilidade de estarem perto do nucleo em relagao 
ao eletrons 2 p, tornando os eletrons 2s mais suscetiveis a carga nuclear crescente conforme Z 
aumenta. Como resultado, os niveis a (2s) e <J g (2p) de N 2 interagem (hibridizam) menos do que os 
correspondentes niveis B 2 e C 2 e N 2 <J g (2p) e TT u (2p) sao muito proximos em conteudo de energia. 
A ordem de energias destes orbitais e controversa e sera discutida em mais detalhes na segao 5.2.4. 

°2 W V 1 V 1 (2p)] 

0 2 e paramagnetico. Como para B 2 , essa propriedade nao pode ser explicada pela estrutura de 
pontos de Lewis .'0=0’., mas e evidente, pela imagem de OM, que atribui dois eletrons para os 
orbitais ir g * degenerados. O paramagnetismo pode ser demonstrado derramando-se 0 2 liquido 
entre os polos de um ima forte; 0 2 sera mantido entre as faces de polo ate evaporar. Sao conhe- 
cidas varias formas carregadas de oxigenio diatomico, incluindo 0 2 + , 0 2 “ e 0 2 2- . A distancia 
internuclear de O—O pode ser correlacionada convenientemente com a ordem de ligagao pre¬ 
vista pelo modelo do orbital molecular, conforme a tabela a seguir. vn 



Ordem de ligagao 

Distancia internuclear (pm) | 

0 2 + (dioxigenil) 

2,5 

111,6 

0 2 (dioxigenio) 

2,0 

120,8 

0 2 “ (superoxido) 

1,5 

135 

0 2 2- (peroxido) 

1,0 

150,4 


As distancias oxigenio-oxigenio em 0 2 “ e 0 2 2- sao influenciadas pelo cation. Essa influencia e especialmente forte no caso 
de 0 2 2- e e um fator que influencia em sua distancia de ligat^ao incomumente longa, que deve ser considerada aproximada. O 
desproporcionamento de K0 2 para 0 2 e 0 2 2- em presen 9 a de cripta hexacarboximida (moleculas semelhantes serao discutidas 
no Capftulo 8) resulta em encapsulamento de 0 2 2- na cripta por meio de interagdes de ligagao de hidrogenio. Essa distancia 
do peroxido O—O foi determinada como 150,4(2) pm. 4 


A extensao da hibridizagao nao e suficiente em 0 2 para empurrar o orbital cr g (2p) para 
energia mais elevada do que os orbitais it (2p). A ordem dos orbitais moleculares mostrados e 
consistente com o espectro eletronico, discutido na Segao 5.2.4. 

F ! [o-»> 9 *V 2,2 » ,)1 

O modelo de OM de F 2 revela uma molecula diamagnetica tendo uma ligagao simples fluor-fluor, 
de acordo com dados experimentais. 

A ordem de liga^ao em N 2 , 0 2 e F 2 e a mesma, independentemente de a hibridizagao ser ou 
nao levada em conta, mas a ordem dos orbitais cr(2p) e ir(2p) e diferente em N 9 em relacao a 
0 2 e F 2 . Como afirmado anteriormente e descrito em mais detalhes na se^ao 5.3.1, a diferenga de 
energia entre os orbitais 2s e 2 p da segunda fileira de elementos do grupo principal cresce com 
o aumento de Z, de 5,7 eV no boro para 21,5 eV no fluor. A medida que essa diferenga aumenta, 
diminui a interagao (hibridizagao) s-p , e a ordem “normal” dos orbitais moleculares retorna em 
0 2 e F 2 . A maior energia do orbital (r g (2p) (em relacao a 7T u (2p)) ocorre em muitas moleculas 
diatomicas heteronucleares, como CO, descritas na Se^ao 5.3.1. 

Ne 2 

Todos os orbitais moleculares sao preenchidos, ha numeros iguais de eletrons antiligantes, e ligantes 
e a ordem de ligagao e, portanto, zero. A molecula Ne 2 e uma especie transitoria, se e que ela existe. 

Um triunfo da teoria dos orbitais moleculares e sua previsao de dois eletrons desempare- 
lhados para 0 2 . O oxigenio era conhecido por ser paramagnetico, mas as primeiras explicates 
para esse fenomeno eram insatisfatorias. Por exemplo, uma ligagao especial de “tres eletrons” 5 
foi proposta. A descrigao de orbital molecular explica diretamente por que sao necessarios dois 
eletrons desemparelhados. Em outros casos, observagoes experimentais (B 2 paramagnetico, C 2 
diamagnetico) requerem um desvio nas energias dos orbitais, elevando cr acima de 77 , mas elas 
nao exigem modificagoes significativas do modelo. 


vn Consulte Tabela 5.1 para referencias. 
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Comprimento das ligagdes nas moleculas diatdmicas homonucleares 

A Figura 5.8 mostra a variagao da distancia de ligagao em fungao do numero de eletrons de 
Valencia em moleculas diatomicas de homonucleares do segundo periodo do bloco p tendo 
eletrons de Valencia 6 a 14. Comegando da esquerda, como o numero de eletrons aumenta, o 
numero de orbitais ligantes tambem aumenta; a forga de ligagao torna-se maior, e o comprimento 
de ligagao torna-se menor. 



FIGURA 5.1 Distances de ligagao de moleculas diatomicas heteronucleares e ions. 

Isso prossegue ate 10 eletrons de Valencia em N 2 , onde a tendencia se inverte, porque os 
eletrons adicionais ocupam orbitais antiligantes. Os ions N 2 + , 0 2 + , 0 2 “ e 0 2 2- tambem sao 
mostrados na figura e seguem uma tendencia semelhante. 

O valor mmimo na Figura 5.8 ocorre mesmo que os raios dos atomos livres diminuam 
constantemente de B a F. A Figura 5.9 mostra a mudanga no raio covalente para estes atomos 
(definida por ligagoes simples), diminuindo a medida que o numero de eletrons de Valencia 
aumenta, principalmente porque a carga nuclear crescente puxa os eletrons para mais proxi- 
mos do nucleo. Para os elementos boro a nitrogenio, as tendencias mostradas nas Figuras 5.8 
e 5.9 sao semelhantes: conforme o raio covalente do atomo diminui, a distancia de ligagao da 
molecula diatomica correspondente tambem diminui. No entanto, para alem de nitrogenio, estas 
tendencias divergem. Mesmo que os raios covalentes dos atomos livres continuem a diminuir 
(N > O > F), as distancias de ligagao em suas moleculas diatomicas aumentam (N 2 < 0 2 < F 2 ) 
com o aumento da populagao de orbitais antiligantes. Em geral, a ordem de ligagao e o fator 
mais importante, suplantando os raios covalentes dos atomos componentes. Os comprimentos de 
ligagao das especies diatomicas homonucleares e heteronucleares sao mostrados na Tabela 5.1. 



FIGURA 5.9 Raios covalentes de atomos do segundo periodo. 
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5.2.4 Espectroscopia fotoeletrica 

Alem de dados sobre as distancias de liga^ao e energias, informa 9 oes especificas sobre as ener- 
gias dos eletrons em orbitais podem ser determinadas por espectroscopia fotoeletrica. 6 Nessa 
tecnica, a luz ultravioleta (UV) ou os raios X ejetam eletrons das moleculas: 

0 2 + hv (fotons) -» 0 2 + + e“ 

A energia cinetica dos eletrons expulsos pode ser medida; a diferen 9 a entre a energia dos fotons 
incidentes e esta energia cinetica e igual a energia de ioniza 9 ao (energia de liga 9 ao) do eletron: 

Energia de ioniza 9 ao = hv (energia dos fotons) - energia cinetica do eletron expelido 

A luz UV remove eletrons externos; os raios X sao mais energeticos e podem remo¬ 
ver eletrons internos. As Figuras 5.10 e 5.11 mostram espectros fotoeletricos para N 2 e 0 2 , 
respectivamente, e as energias relativas dos orbitais mais altos ocupados dos ions. Os picos 
mais baixos de energia (na parte superior da figura) sao para os orbitais de energia maior 
(menos energia necessaria para remover eletrons). Se os mveis de energia da molecula ioni- 
zada sao essencialmente os mesmos que os da molecula nao carregada, vm as energias 
observadas podem ser diretamente correlacionadas com as energias orbitais moleculares. 


TABELA 5.1 Distancias de ligagao em especies diatomicas 3 


I Formula 

Valencia dos eletrons 

Distancia internuclear (pm) j 

h 2 + 

1 

105,2 

h 2 

2 

74,1 

B 2 

6 

159,0 

C 2 

8 

124,2 

C 2 2 - 

10 

119,l b 

n 2 + 

9 

111,6 

n 2 

10 

109,8 

0 2 + 

11 

111,6 

o 2 

12 

120,8 

o 2 - 

13 

135 

o 2 2 - 

14 

150,4 C 

f 2 

14 

141,2 

CN 

9 

117,2 

CN“ 

10 

115,9 d 

co 

10 

112,8 

NO + 

10 

106,3 

NO 

11 

115,1 

NO" 

12 

126,7 


a Exceto quando observado em notas de rodape, os dados sao de K. P. Huber e G. Herzberg, Molecular Spectra and Molecular 
Structure. IV. Constants of Diatomic Molecules, Van Nostrand Reinhold Company, New York, 1979. Dados adicionais sobre 
as especies diatomicas podem ser encontrados em R. Janoscheck, Pure Appl. Chem., 2001, 73, 1521. 
b Distancia em CaC 2 em M. J. Atoji, J. Chem. Phys., 1961, 35, 1950. 
c Referenda 4. 

d Distancia em fase ortorrombica de baixa temperatura de NaCN em T. Schrader, A. Loidl, T. Vogt, Phys. Rev. B, 1989, 39, 6186. 


vm Esta perspectiva sobre espectroscopia fotoeletrica e simplificada; um tratamento rigoroso dessa tecnica esta alem 
do escopo deste texto. A interpretagao do espectro fotoeletrico e um desafio, uma vez que esses espectros fornecem as 
diferengas entre os mveis de energia do estado fundamental na molecula neutra e os mveis de energia do estado funda¬ 
mental e estados eletronicos excitados da molecula ionizada. A interpretagao rigorosa dos espectros fotoeletricos exige a 
consideragao de como os niveis de energia e as formas dos orbitais variam entre as especies neutras e ionizadas. 
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FIGURA 5.10 Espectro 
fotoeletrico e niveis de energia 
do orbital molecular de N 2 . 
Espectro simulado por Susan 
Green usando programa FCF 
dispomvel em R. L. Lord, L. 

Davis, E. L. Millam, E. Brown, C. 
Offerman, P. Wray, S. M. E. Green. 
Reimpresso com permissao de 
J. Chem. Educ., 2008, 85,1672 
© 2008, American Institute of 
Physics e dados de "Constants 
of Diatomic Molecules" de K.P. 
Huber e G. Herzberg (dados 
preparados por J.W. Gallagher 
e R.D. Johnson, III) em NIST 
Chemistry WebBook, NIST 
Standard Reference Database 
Number 69, Eds. PJ. Linstrom e 
W.G. Mallard, National Institute 
of Standards and Technology, 
Gaithersburg MD, 20899. Dispo¬ 
mvel em: <http://webbook.nist. 
gov>. Acesso em: 22 jul. 2012). 
(Reproduzido com permissao 
de J. Chem Phys. 62 (4) 1447 
(1975), Copyright 1975, Ameri¬ 
can Institute of Physics.) 



FIGURA 5.11 Espectro foto¬ 
eletrico e niveis de energia do 
orbital molecular de 0 2 . Espec¬ 
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Os mveis no espectro de N 2 sao mais espaqados do que no espectro 0 2 , e alguns calculos teoricos 
tem discordado sobre a ordem dos orbitais ocupados mais altos em N 2 . Stowasser e Hoffmann 7 
compararam diferentes metodos de calculo e demonstraram que a ordem diferente de mveis 
de energia era simplesmente uma funqao do metodo de calculo; os metodos favorecidos pelos 
autores de acordo com os resultados experimentais, com cr acima de i r . 

O espectro fotoeletrico mostra i t inferior a cr em N 9 (Figura 5.10). Alem das energias de 
ionizaqao dos orbitais, o espectro fornece evidencia dos mveis de energia eletronicos e vibracio- 
nais quantizados da molecula. Como os mveis de energia vibracionais sao muito mais espaqados 
do que os mveis eletronicos, qualquer coleqao de moleculas incluira moleculas com diferentes 
energias vibracionais, mesmo quando as moleculas estiverem no estado eletronico fundamental. 
Portanto, as transiqoes de mveis eletronicos podem originar-se de diferentes mveis vibracionais, 
resultando em varios picos para uma unica transiqao eletronica. Os orbitais que estao fortemente 
envolvidos na ligaqao tem estrutura vibracional fina (varios picos); os orbitais que estao menos 
envolvidos em ligaqao tem somente alguns picos em cada nivel de energia. 8 O espectro de N 2 
indica que os orbitais ir u estao mais envolvidos na ligaqao do que qualquer um dos orbitais cr. O 
espectro eletronico de CO (Figura 5.13) tem um padrao semelhante. O espectro eletronico de 0 2 
(Figura 5.11) tem uma estrutura vibracional muito mais fina para todos os mveis de energia, com 
os mveis de tt u novamente mais envolvidos na ligaqao do que os outros orbitais. Os espectros 
eletronicos de 0 2 e CO mostram a ordem esperada de mveis de energia para essas moleculas. 8 

5.3 Moleculas diatdmicas heteronucleares 

As moleculas diatdmicas homonucleares discutidas na Seqao 5.2 sao moleculas apolares. A 
densidade de eletrons dentro dos orbitais moleculares ocupados e distribuida uniformemente 
ao longo de cada atomo. Uma discussao das moleculas diatdmicas heteronucleares fornece uma 
introduqao sobre como a teoria dos orbitais moleculares trata as moleculas polares, com uma 
distribuiqao desigual da densidade de eletrons nos orbitais ocupados. 

5.3.1 Liga^oes polares 

A aplicaqao da teoria dos orbitais moleculares para moleculas diatdmicas heteronucleares 
e semelhante a sua aplicaqao para moleculas diatdmicas homonucleares, mas as diferentes 
cargas nucleares dos atomos exigem que as interaqoes ocorram entre orbitais de energias 
desiguais e deslocam as energias orbitais moleculares resultantes. Ao lidar com estas mole¬ 
culas heteronucleares, e necessario estimar as energias dos orbitais atomicos que podem inte- 
ragir. Para tanto, as energias potenciais dos orbitais, dadas na Tabela 5.2 e na Figura 5.12, 
sao energias uteis. IX Essas energias potenciais sao negativas, porque representam a atraqao 



IX Uma lista mais completa das energias potenciais dos orbitais esta no Apendice B-9, disponrvel on-line em <sv.pearson. 
com.br>. 
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TABELA 5.2 Energias potenciais dos orbitais 


Numero 

atomico 

Elemento 

Energias potenciais dos orbitais (eV) 

Is 2s 2 p 3s 

3 P 

4s 

4 P 

1 

H 

-13,61 




2 

He 

-24,59 




3 

Li 

-5,39 




4 

Be 

-9,32 




5 

B 

-14,05 -8,30 




6 

C 

-19,43 -10,66 




7 

N 

-25,56 -13,18 




8 

O 

-32,38 -15,85 




9 

F 

-40,17 -18,65 




10 

Ne 

-48,47 -21,59 




11 

Na 

-5,14 




12 

Mg 

-7,65 




13 

A1 

-11,32 

-5,98 



14 

Si 

-15,89 

-7,78 



15 

P 

-18,84 

-9,65 



16 

S 

-22,71 

-11,62 



17 

Cl 

-25,23 

-13,67 



18 

Ar 

-29,24 

-15,82 



19 

K 



-4,34 


20 

Ca 



-6,11 


30 

Zn 



-9,39 


31 

Ga 



-12,61 

-5,93 

32 

Ge 



-16,05 

-7,54 

33 

As 



-18,94 

-9,17 

34 

Se 



-21,37 

-10,82 

35 

Br 



-24,37 

-12,49 

36 

Kr 



-27,51 

-14,22 


J. B. Mann, T. L. Meek, L. C. Allen, J. Am. Chem. Soc., 2000, 122, 2780. 

Todas as energias sao negativas, representando potenciais de atrat^ao medios entre os eletrons e o nucleo para todos os termos dos orbitais especificados. 
Os valores de energia potencial de orbitais adicionais estao disponfveis on-line no Apendice B-9. 


entre eletrons de Valencia e nucleos atomicos. Os valores sao as energias medias para todos 
os eletrons no mesmo nivel (por exemplo, todos os eletrons em 3 p), e sao medias ponderadas 
de todos os estados de energia que possam surgir por causa de interaqoes eletron-eletron, 
discutidas no Capitulo 11. Por essa razao, os valores nao mostram as variaqoes das energias 
de ionizaqao observadas na Figura 2.10, mas constantemente tornam-se mais negativas da 
esquerda para a direita dentro de um periodo, enquanto a carga nuclear crescente atrai todos 
os eletrons mais fortemente. 

Os orbitais atomicos dos atomos que formam as moleculas diatomicas homonuclear tern ener¬ 
gias identicas, e ambos os atomos contribuem igualmente para um determinado OM. Portanto, 
nas equaqoes dos orbitais moleculares, os coeficientes associados aos mesmos orbitais atomicos 
de cada atomo (como o 2/?) sao identicos. Em moleculas diatomicas heteronucleares, como CO 
e HF, os orbitais atomicos tern energias diferentes, e um determinado OM recebe contributes 
desiguais destes orbitais atomicos; a equaqao de OM tern um coeficiente diferente para cada um 
dos orbitais atomicos que contribuem para isso. A medida que as energias dos orbitais atomicos 
ficam mais distantes, a magnitude da interaqao diminui. O orbital atomico mais proximo em 
energia de um OM contribui mais para o OM, e seu coeficiente e maior na equaqao de onda. 
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FIGURA 5.13 Orbitais moleculares e espectro fotoeletrico de CO. Os orbitais moleculares Icr e Icr* sao de orbitais Is e nao sao mostrados. 
(Orbitais moleculares e espectro fotoeletrico de CO por Kaitlin Hellie. Reproduzido com permissao.) 
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Monoxido de carbono 

A abordagem mais eficiente para a ligaqao em moleculas diatomicas heteronucleares emprega 
a mesma estrategia que para as moleculas diatomicas homonucleares, com uma exceqao: o 
elemento mais eletronegativo tern orbitais atomicos em energias de potencial mais baixos do 
que o elemento menos eletronegativo. O monoxido de carbono, apresentado na Figura 5.13, 
mostra esse efeito, com o oxigenio tendo energias mais baixas para seus orbitais 2s e 2p do 
que os orbitais do carbono correspondentes. O resultado e que o diagrama de interaqao orbital 
para CO se assemelha ao de uma molecula diatomica homonuclear (Figura 5.5), com o lado 
direito (mais eletronegativo) puxado para baixo em comparaqao com o esquerdo. No CO, o 
menor conjunto de orbitais tt (W na Figura 5.13) tern energia menor do que o orbital cr com 
contribuiqao significativa dos submveis 2 p (3cr na Figura 5.13); a mesma ordem ocorre em 
N 2 . Esta e a consequencia das interaqoes significativas entre o orbital 2 p z do oxigenio e os 
orbitais 2s e 2 p z do carbono. O orbital 2 p z do oxigenio (-15,85 eV) tern energia intermediary 
entre os atomos de carbono 2s (-19,43 eV) e 2p z (-10,66 eV). Portanto o equilibrio de energia 
para ambas as interaqoes e favoravel. 

O orbital 2cr tern maior contribuiqao (e aproxima-se em energia) do orbital atomico 2s do 
oxigenio de baixa energia; o orbital 2cr* tern maior contribuiqao (e aproxima-se em energia) 
do orbital atomico 2s do carbono. x No caso mais simples, o orbital ligante e semelhante em 
forma e energia ao orbital atomico de energia mais baixa, e o orbital antiligante e semelhante 
em forma e energia ao orbital atomico de maior energia. Nos casos mais complicados, como no 
orbital 2cr* do CO, outros orbitais (o orbital 2p z do oxigenio) tambem contribuem, e as formas 
dos orbitais moleculares e suas energias nao sao tao facilmente previstas. Em termos praticos, 
os orbitais atomicos com diferenqas de energia superiores a cerca de 10 eV a 14 eV geralmente 
nao interagem significativamente. 

A hibridizacao dos niveis cr e cr*, como visto nos orbitais homonucleares cr e cr faz 

5 ^ 

com que haja uma maior divisao de energia entre os niveis 2cr* e 3cr, e o nivel 3cr e superior a 
I 77 . A forma do orbital 3cr e interessante, com um grande lobulo na extremidade de carbono. 
Esta e uma consequencia da capacidade dos orbitais 2s e 2 p z do carbono interagirem com 
o orbital 2 p z do oxigenio (por causa da correspondence de energia favoravel em ambos os 
casos, como mencionado anteriormente); o orbital recebe contributes significativas dos 
dois orbitais do carbono, mas so um do oxigenio, levando a um lobulo maior na extremidade 
de carbono. O par de eletrons em orbitais 3cr aproxima-se mais do par isolado de carbono na 
estrutura de Lewis de CO, mas a densidade de eletrons ainda e deslocalizada sobre ambos 
os atomos. 

Os orbitais p r e d tambem formam quatro orbitais moleculares, dois ligantes (I77-) e dois 

x y 

antiligantes (l7r*). Nos orbitais ligantes, os lobulos maiores estao concentrados no lado do 
oxigenio mais eletronegativo, refletindo a melhor equivalencia de energia entre estes orbitais 
e os orbitais 2/? e 2 p do oxigenio. Em contraste, os lobulos maiores dos orbitais 7 r* sao do 
carbono, uma consequencia da melhor equivalencia destes orbitais antiligantes com orbitais 
2/? e 2 p do carbono. A distribuicao da densidade de eletrons nos orbitais 3cr e hr* e vital 

x y 

para entender como o CO liga-se a metais de transiqao, um tema a ser discutido em maiores 
detalhes nesta seqao. Quando os eletrons estao preenchidos, como na Figura 5.13, os orbitais 
de Valencia formam quatro pares de ligantes e um par antiligante para uma ordem de ligaqao 
liquida de 3. XI 


x Os orbitais moleculares sao rotulados de maneiras diferentes. A maioria neste livro e numerada dentro de cada conjunto 
da mesma simetria (1 cr^, 2cr g e lcr u , 2cr u ). Em algumas figuras de moleculas diatomicas homonucleares, considera-se que 
OMs lcr^ e 1 a u de orbitais atomicos Is tenham energias mais baixas do que OMs dos orbitais de Valencia, e sao omitidos. 
Vale ressaltar que as interaqoes envolvendo orbitais nucleares sao tipicamente muito fracas. Essas interaqoes apresentam 
sobreposiqao suficientemente pobre, de modo que as energias dos orbitais resultantes sao essencialmente as mesmas que 
as energias dos orbitais atomicos originais. 

XI A classificaqao dos orbitais cr preenchidos como “ligantes” e “antiligantes” em CO nao e tao simples como, por 
exemplo, para H 2 , uma vez que os orbitais 2tt e 2cr* apenas mudam um pouco em energia em relaqao aos orbitais 2s do 
oxigenio e do carbono, respectivamente. No entanto, essas classificaqoes orbitais sao compatfveis com uma ordem de 
ligaqao triplice para CO. 
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EXE A/I PLO 5.3 


Os orbitais moleculares para HF podem ser encontrados aplicando-se a abordagem usada 
para CO. O orbitais 2s do atomo de fluor e mais de 26 eV menor do que o Is do hidrogenio, 
entao ha pouca interagao entre estes orbitais. O orbital 2 .p z do fluor (-18,65 eV) e o Is do 
hidrogenio (-13,61 eV), por outro lado, tem energias similares, permitindo-lhes que se com- 
binem em orbitais ligantes a e antiligantes cr*. Os orbitais 2 \p e 2/? do fluor permanecem 

x y 

nao ligantes, cada um com um par de eletrons. Em geral, ha um par de ligantes e tres pares 
isolados. No entanto, os pares isolados nao sao equivalentes, em contraste com a abordagem 
dos pontos de Lewis. Os orbitais moleculares ocupados de HF preveem uma ligagao polar, 
uma vez que todos estes orbitais sao inclinados em diregao ao atomo de fluor. A densidade de 
eletrons em HF e distribuida coletivamente mais sobre o atomo de fluor do que no atomo de 
hidrogenio, e o fluor, como esperado, a extremidade negativa da molecula. 



1 

cr 

H HF 

EXERCICIO 5.3 Use uma abordagem semelhante a discussao do HF para explicar a ligagao no 
ion hidroxido OH - . (Exercicio 5.3 de Sara Kaitlin. Reimpresso com permissao.) 



Os orbitais moleculares que sao tipicamente de maior interesse para as reagoes sao o 
orbital molecular ocupado de maior energia (HOMO) e o orbital molecular de menor 
energia nao ocupado (LUMO), conhecidos de maneira coletiva como orbitais de fronteira, 
porque situam-se na fronteira entre o orbital ocupado e nao ocupado.^ O diagrama OM do CO 
ajuda a explicar a sua reagao quimica com metais de transigao, que e diferente do previsto por 
consideragoes de eletronegatividade que sugeririam maior densidade de eletrons no oxigenio. 
Unicamente com base na diferenga de eletronegatividade carbono-oxigenio (e sem considerar 
o diagrama de OM), compostos nos quais CO e ligado a metais, chamados de complexos car- 
bonilicos, seria de se esperar a ligagao como M—O—C com o oxigenio mais eletronegativo 
ligado ao metal eletropositivo. Um impacto desta diferenga de eletronegatividade dentro do 
modelo de OM e que os orbitais moleculares 2cr e 177 em CO apresentam maior densidade 
de eletrons no oxigenio mais eletronegativo (Figura 5.13). No entanto, a estrutura da grande 
maioria dos complexos carbonilicos de metal, tais como Ni(CO) 4 e Mo(CO) 6 , tem atomos na 
ordem M—C—O. O HOMO de CO e 3cr, com um lobulo maior e, portanto, maior densidade 


t Nota do R.T.: HOMO e LUMO sao abreviaturas dos termos em ingles, mas, em virtude do uso cotidiano dessas expres- 
soes dentro da realidade brasileira (na comunidade cientffica), elas serao aqui mantidas. 
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de eletrons, no carbono (como explicado acima, com base na hibridizagao s-p ). O par de 
eletrons neste orbital e mais concentrado no atomo de carbono e pode formar uma ligagao 
com um orbital nao ocupado no metal. Os eletrons do HOMO sao de maior energia (e menos 
estabilizados) na molecula. Estes sao geralmente os mais energeticamente acessiveis para 
reagoes com orbitais nao ocupados de outros reagentes. Os LUMOs sao os orbitais l7r*; como 
o HOMO, estes se concentram sobre o carbono menos eletronegativo, uma caracteristica que 
tambem predispoe ao CO para coordenar-se com metais atraves do atomo de carbono. De 
fato, os orbitais de fronteira podem doar eletrons (HOMO) e aceitar eletrons (LUMO) nas 
reagoes. Estes efeitos muito importantes em quimica de organometalica serao discutidos com 
mais detalhes nos Capitulos 10 e 13. 

5.3.2 Compostos ionicos e orbitais moleculares 

Os compostos ionicos podem ser considerados a forma limitante de polaridade em moleculas 
diatomicas heteronucleares. Como mencionado anteriormente, conforme os atomos que formam 
ligagoes diferem mais em eletronegatividade, a diferenga de energia entre os orbitais atomicos 
interagindo tambem aumenta, e a concentragao de densidade de eletrons e cada vez mais ten- 
dente para o atomo mais eletronegativo nos orbitais moleculares ligantes. No limite, o eletron 
e transferido completamente para o atomo mais eletronegativo, para formar um ion negativo, 
deixando um ion positivo com um orbital de alta energia nao ocupado. Quando dois elementos 
com uma grande diferenga de eletronegatividade (como Li e F) se combinam, o resultado e uma 
ligagao ionica. No entanto, em termos de orbitais moleculares, podemos tratar um par de ions 
como fazemos com um composto covalente. Na Figura 5.14, sao apresentados os orbitais atomi¬ 
cos e uma indicagao aproximada de orbitais moleculares para uma molecula diatomica, LiF. Na 
formagao da molecula diatomica LiF, o eletron do orbital 2s de Li e transferido para o orbital 
ligante formado a partir da interagao entre o orbital 2s de Li e o orbital 2 de F. Com efeito, 
o orbital a decorrente da interagao de 2s/2p v tern uma contribuigao significativamente maior 
de 2 p 7 do que de 2s com base na grande diferenga de energia. Os dois eletrons, o proveniente 
de Li e aquele proveniente do orbital 2 \p de F, sao estabilizados. Observe que o nivel de teoria 
usado para calcular as superficies orbitais na Figura 5.14 nao sugere essencialmente nenhuma 
covalencia no LiF diatomico. 

O fluoreto de litio e encontrado como um solido cristalino. Essa forma de LiF tern energia 
significativamente mais baixa do que o LiF diatomico. Em um reticulado cristalino tridimensio- 
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FIGURA 5.14 Orbitais moleculares de LiF aproximados. (Orbitais moleculares de LiF aproximados de Kaitlin Hellie. 
Reimpresso com permissao.) 
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nal contendo muitas formulas unitarias do sal, os ions sao mantidos unidos por uma combinagao 
de atragao eletrostatica (ionica) e ligagao covalente. Ha uma pequena contribuigao da ligagao 
covalente em todos os compostos ionicos, mas os sais nao exibem ligagoes direcionais, em con- 
traste com as moleculas com ligagoes altamente covalentes que adotam geometrias previstas pelo 
modelo RPECV. No LiF altamente ionico, cada ion Li + esta circundado por seis ions F - , cada 
qual por sua vez esta circundado por seis ions Fi + . Os orbitais na estrutura cristalina formam 
bandas de energia, e serao descritas no Capitulo 7. 

A adigao dessas etapas elementares, comegando com Fi solido e F 2 gasoso, resulta na for¬ 
magao dos ions em fase gasosa correspondentes e preve a mudanga de entalpia liquida para esta 
variagao quimica: 


Passo elementar 

Mudangas ffsicas/ 
quimicas 

AH° (kJ mol -1 ) XM 

Li (s) - >Life) 

Sublimagao 

161 

Life) -» Li + (g) + e“ 

Ionizagao 

520 

/ 2 (g) -> Ffe) 

Dissociagao de ligagao 

79 

F fe) + e -» F fe) 

-Afinidade eletronica 

-328 

^ Formagao de ions em fase 

Li(v) + 2 (g) > Li (g) + F ( g ) gasosa de elementos em 

seus estados padrao 

432 

A variagao da energia livre (AG = A H - TkS) deve ser negativa para uma reagao ocorrer 
espontaneamente. 0 A H positivo e muito grande (432 kJ mol -1 ) associado com a formagao 
destes 10 ns em fase gasosa torna 0 AG positivo para esta variagao, apesar de seu AS posi¬ 
tivo. No entanto, se combinarmos estes 10 ns isolados, a grande atragao coulombiana entre 
eles resulta em uma diminuigao drastica na energia eletronica, liberando 755 kJ mol -1 , na 
formagao de pares de 10 ns Li + F - gasosos e 1050 kJ mol -1 , na formagao de um cristal de LiF 
contendo 1 mol de cada ion. 

Passo elementar 

Alteragao quimica 

AH° (kJ mol -1 ) 

Li + fe) + F-fe) - * LiFfe) 

Formagao de pares de 10 ns gasosos 

-755 

Li + fe) + F-fe) -> LiFfe) 

Formagao de solidos cristalinos 

-1050 


A entalpia de rede para a formagao do cristal e suficientemente grande e negativa para 


tornar AG para Fi ( 5 ) + 



FiF ( 5 ) negativo. Consequentemente, a reagao e espon- 


tanea, apesar da contribuigao endotermica liquida para gerar 10 ns gasosos a partir de elementos 
de origem e a variagao negativa da entropia associada com 10 ns em fase gasosa que se coalescem 
para formar um solido cristalino. 


5.4 Orbitais moleculares para moleculas maiores 

Os metodos descritos anteriormente para moleculas diatomicas podem ser estendidos para mole¬ 
culas que consistam de tres ou mais atomos, contudo essa abordagem se torna mais desafiadora 


xn Embora a energia de ionizagao e a afinidade eletronica sejam formalmente variagoes da energia interna (At/), sao 
equivalentes as variaqoes de entalpia, uma vez que A H = A U + PA.V e AV = 0 para os processos que definem a energia 
de ionizaqao e a afinidade eletronica. 
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a medida que as moleculas tornam-se mais complexas. Primeiramente consideraremos varios 
exemplos de moleculas lineares, para ilustrar o conceito de grupos de orbitais e entao proceder 
as moleculas que se beneficiam da aplica^ao de metodos formais da teoria de grupos. 

5.4.1 FHF" 

O ion linear FHF - , um exemplo de liga^ao hidrogenio muito forte que pode ser descrito 
como uma intera 9 ao covalente, 9 fornece uma introdu 9 ao conveniente ao conceito de grupos 
de orbitais, cocoes de orbitais correspondentes em atomos mais externos. Para gerar um 
conjunto de grupos de orbitais, usaremos os orbitais de Valencia dos atomos de fluor, como 
mostrado na Figura 5.15. Em seguida, analisaremos quais orbitais do atomo central tern a 
simetria adequada para interagir com grupos de orbitais. 

Os grupos de orbitais de menor energia sao compostos de orbitais 2s dos atomos de 
fluor. Estes orbitais tambem tern sinais iguais a suas fmu^oes de onda (grupo de orbital 1) ou 
sinais opostos (grupo de orbital 2). Esses grupos de orbitais devem ser vistos como conjuntos 
de orbitais que potencialmente poderiam interagir com orbitais do atomo central. Grupos de 
orbitais sao as mesmas combina 9 oes que formaram os orbitais ligantes e orbitais antiligantes 
em moleculas diatomicas (por exemplo, p + p xb , p xa - p xb ), mas agora estao separados pelo 
atomo central. Os grupos de orbitais 3 e 4 sao derivados dos orbitais 2 p z do fluor, em um caso 
tendo lobulos com correspondence de sinais que apontam em dire 9 ao ao centro (orbital 3) 
e no outro caso com sinais opostos, apontando em dire 9 ao ao centro (orbital 4). Grupos de 
orbitais 5 a 8 sao derivados dos orbitais 2 p x e 2 \p do fluor, que sao mutuamente paralelos e 
podem ser combinados de acordo com sinais iguais (orbitais 5 e 7) ou opostos (orbitais 6 e 8) 
aos de suas fun 9 oes de onda. 

O atomo de hidrogenio central em FHF", apenas com seu orbital Is dispomvel para liga 9 ao, e 
apenas elegivel com base em sua simetria para interagir com os grupos de orbitais 1 e 3; o orbital 
Is e nao ligante em rela 9 ao as outros grupo orbitais. Estas combina 9 oes de orbitais ligantes e 
antiligantes sao mostradas na Figura 5.16. 

Qual intera 9 ao, do orbital Is do hidrogenio com o grupo de orbital 1 ou 3, respectivamente, e 
provavel de ser mais forte? A energia potencial do orbital Is do hidrogenio (-13,61 eV) corresponde 
muito mais com os orbitais 2 p z do fluor (-18,65 eV) do que com seus orbitais 2s (-40,17 eV). Con- 
sequentemente, espera-se que a intera 9 ao com os orbitais 2 p z (grupo de orbital 3) seja mais forte 
do que com os orbitais 2s (grupo de orbital 1). O orbital Is do hidrogenio nao pode interagir com 
grupos de orbitais 5 a 8. Esses orbitais sao nao ligantes. 
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FIGURA 5 Grupos de orbitais. 
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FIGURA 5.16 Intera^ao de grupo de orbitais do fluor com o orbital 1 s do hidrogenio. 


Os orbitais moleculares para FHF - estao na Figura 5.17. Ao tragar diagramas de energia 
orbital molecular das especies poliatomicas, mostramos os orbitais do atomo central na extrema 
esquerda, os grupos de orbitais dos atomos circundantes na extrema direita e os orbitais mole¬ 
culares resultantes no meio. 

Cinco dos seis grupos de orbitais derivados dos orbitais 2 p do fluor nao interagem com o 
atomo central. Esses orbitais permanecem essencialmente nao ligantes e contem pares isolados 
de eletrons. 

E importante reconhecer que cada um desses “pares isolados” esta deslocalizado por 
dois atomos de fluor, uma perspectiva diferente daquela proporcionada pelo modelo de 
pontos de Lewis, onde estes pares sao associados com atomos unicos. Ha uma leve inte- 
ragao entre orbitais nos atomos de fluor nao vizinhos, mas nao o suficiente para alterar 
significativamente as suas energias, pois os atomos de fluor ate agora sao tao separados 
(229 pm, mais de duas vezes a distancia de 91,7 pm entre hidrogenio e fluor em HF). Como 
ja descrito, o sexto grupo de orbital 2 p, o 2 p z remanescente (numero 3) interage com o 
orbital Is do hidrogenio para dar dois orbitais moleculares, um ligante e um antiligante. 
Um par de eletrons ocupa o orbital ligante. Os grupos de orbitais dos orbitais 2s dos 
atomos de fluor sao muito inferiores em energia ao orbital Is do atomo de hidrogenio, e 
sao essencialmente nao ligantes. Os grupos de orbitais 2 e 4, embora essencialmente nao 
ligantes, sao ligeiramente estabilizados e desestabilizados, respectivamente, por causa de 
um fenomeno de hibridizagao analogo a hibridizagao s-p. Esses grupos de orbitais sao 
elegiveis para interagir, uma vez que possuem a mesma simetria. Essa questao geral sera 
discutida mais a frente neste capitulo. 

A abordagem de Lewis para a ligagao requer dois eletrons para representar uma unica 
ligagao entre dois atomos e resultaria em quatro eletrons em torno do atomo de hidrogenio de 
FHF - . O modelo de orbital molecular, por outro lado, sugere que uma ligagao de 2 eletrons 
deslocalizados sobre tres atomos (uma ligagao em 3 centros, 2 eletrons). A ligagao OM na 
Figura 5.17 formada pelo grupo de orbital 3 mostra como a aproximagao do orbital molecular 
representa tal ligagao: dois eletrons ocupam um orbital de pouca energia formado pela interagao 
de todos os tres atomos (um atomo central e um grupo de orbital de dois atomos). Os eletrons 
restantes estao nos grupos de orbitais derivados dos orbitais 2s, p x e p y do fluor, essencialmente 
com a mesma energia que os orbitais atomicos. 

Em geral, orbitais moleculares ligantes derivados de tres ou mais atomos, como da Figura 5.17, 
sao mais estabilizados em relagao a seus orbitais de origem do que os orbitais moleculares 
ligantes que surgem a partir de orbitais em somente dois atomos. Eletrons em orbitais mole¬ 
culares ligantes, consistindo de mais de dois atomos experimentam atragao de nucleos mul- 
tiplos e sao deslocalizados sobre um espago maior em relagao aos eletrons em OMs ligantes 
compostos de dois atomos. Ambas as caracteristicas levam a maior estabilizagao em sistemas 
maiores. No entanto, a energia total de uma molecula e a soma das energias de todos os 
eletrons em todos os orbitais ocupados. FHF - tern uma energia de ligagao de 212 kJ mol -1 e 
distancias F—H de 114,5 pm. HF tern uma energia de ligagao de 574 kJ mol -1 e uma distancia 
de ligagao F—H de 91,7 pm. 10 
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FIGURA 5.17 Diagrama dos orbitais moleculares 
Hellie. Reimpresso com permissao.) 
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EXERCICIO 5.4 


Esboce os mveis de energia e os orbitais moleculares para o ion H 3 + linear. 

5.4.2 co 2 

A abordagem utilizada ate agora pode ser aplicada a outras especies lineares, como C0 2 , N 3 - e 
BeH 2 - para considerar como os orbitais moleculares podem ser construidos com base nas inte- 
ragoes de grupo de orbitais com orbitais do atomo central. No entanto, precisamos tambem de 
um metodo para entender a ligagao em moleculas mais complexas. Primeiro, ilustraremos esta 
abordagem usando o dioxido de carbono, outra molecula linear com uma descrigao de orbital 
molecular mais complicada do que FHF - . A seguinte abordagem gradual permite o exame das 
moleculas mais complexas: 
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1. Determine o grupo de pontos da molecula. Se for linear, a substituigao de um grupo de 
pontos mais simples que mantem a simetria dos orbitais (ignorando os sinais da fungao 
de onda) torna o processo mais facil. E util substituir D 2h para D ^ e C 2v para C ooy . Essa 
substituigao mantem a simetria dos orbitais, sem a necessidade de usar eixos de rotagao 
infinitos. xm 

2. Atribuir as coordenadas xy e z para os atomos, escolhidos por conveniencia. A experiencia 
e o melhor guia aqui. Uma regra geral e que o eixo de rotagao de maior ordem da molecula 
e atribuido como o eixo z do atomo central. Em moleculas nao lineares, os eixos y dos 
atomos mais externos sao escolhidos para apontar para o atomo central. 

3. Construa uma representagao (redutivel) para a combinagao dos orbitais s de Valencia sobre 
os atomos mais externos. Se o atomo externo nao for o hidrogenio, repita o processo, encon- 
tre as representagoes para cada um dos outros conjuntos de orbitais do atomo externo (por 
exemplo, p x , p y e p^. Como no caso dos vetores descritos no Capitulo 4, qualquer orbital 
que mude de posigao durante uma operagao de simetria contribui com zero para o carater 
da representagao resultante; qualquer orbital que permanega na posigao original - como um 
orbital p que mantem a sua posigao e diregao (sinais de seus lobulos orbitais) - contribui 
com 1; e qualquer orbital que permanega na posigao original, com os sinais de seus lobulos 
invertidos, contribui com -1. 

4. Reduza cada representagao desde o passo 3 para suas representagoes irredutiveis. Isso 
e equivalente a encontrar a simetria dos grupos de orbitais ou as combinagSes linea¬ 
res adaptadas a simetria (CLASs) dos orbitais. Os grupos de orbitais sao, portanto, 
as combinagoes de orbitais atomicos que correspondem a simetria das representagoes 
irredutiveis. 

5. Identifique os orbitais atomicos do atomo central com as mesmas simetrias (representagoes 
irredutiveis) como aquelas encontradas na Etapa 4. 

6. Combine os orbitais atomicos do atomo central e os grupos de orbitais com simetria e ener- 
gia semelhante para formar orbitais moleculares. O numero total de orbitais moleculares 
formados deve ser igual ao numero de orbitais atomicos usados de todos os atomos. XIV 

Em resumo, o processo usado na criagao de orbitais moleculares e combinar as simetrias 
dos grupos de orbitais, usando suas representagoes irredutiveis, com as simetrias dos orbitais do 
atomo central. Se as simetrias coincidirem e as energias forem semelhantes, ha uma interagao 
- tanto ligante quanto antiligante - caso contrario, nao ha interagao. 

No C0 2 os grupos de orbitais para os atomos de oxigenio sao identicos aos grupos de orbi¬ 
tais para os atomos de fluor em FHF _ (Figura 5.15), mas o atomo do carbono central em C0 2 
tern orbitais s z p capazes de interagir com os grupos de orbitais do atomo de oxigenio. Como 
na discussao de FHF - , as interaqoes de grupo de orbital-orbital atomico de C0 2 serao o foco. 

1. Grupo de pontos: C0 2 tern simetria entao o grupo de pontos D 2h sera usado. 

2. Sistema de coordenadas: o eixo z e escolhido como o eixo C^, e as coordenadas yez sao 
escolhidas da mesma forma que no exemplo de FHF - (Figura 5.18). 

3. Representa^Ses redutiveis para orbitais do atomo externo: em C0 2 sao os orbitais 2s 
e os orbitais 2 p do oxigenio. Eles podem ser agrupados em quatro conjuntos (Figura 5.18). 
Por exemplo, o par de 6>rZ?/tais 2s sobre os atomos de oxigenio tern a seguinte represen- 
tag ao: 


D 2 h 

E 

C 2 (z) 

c 2 (y ) 

C 2 (x) 

i 

a(xy) 

cr(xz) 

cr(yz) 

r( 2 s ) 

2 

2 

0 

0 

0 

0 

2 

2 


xm Essa abordagem as vezes e referida como uma “descida em simetria”. 

XIV Usamos letras minusculas sobre os orbitais moleculares, com maiusculas para os orbitais atomicos e representagoes 
em geral. Essa pratica e comum, mas nao e universal. 
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FIGURA 5.18 Simetria dos grupos de orbitais em C0 2 . 
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Os outros grupos de orbitais tern as seguintes representagoes: 


D 2 h 

E 

C 2 (z) 

c 2 (y) 

c 2 (x) 

i 

o- Cry) 

c(xz) 

o-(yz) 

nip.) 

2 

2 

0 

0 

0 

0 

2 

2 

r(2 p x ) 

2 

-2 

0 

0 

0 

0 

2 

-2 

r(2 Py ) 

2 

-2 

0 

0 

0 

0 

-2 

2 


4. Grupos de orbitais de representagSes redutiveis: Cada uma das representagoes da Etapa 3 
pode ser reduzida pelo procedimento descrito na Segao 4.4.2. Por exemplo, a representagao 
T(2s) e reduzida para A g + B lu . 


D 2 h 

E 

C 2 (z ) 

c 2 (y) 

C 2 (x) 

i 

a(xy) 

<r(xz) 

o-(yz ) 

0 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

B u 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

-1 

1 

1 


Quando esse procedimento e realizado para cada representagao, as representagoes descre- 
vem as propriedades de simetria dos grupos de orbitais do atomo oxigenio para C0 2 , mostradas 
com os rotulos D 2h apropriados na Figura 5.18. Note que esses grupos de orbitais sao os mesmos 
que os deduzidos pela inspegao para os atomos de fluor em FHF - . 


EXERCiCIO 5.5 


Usando a tabela de carater de D 2h mostrada, verifique se os grupos de orbitais na Figura 5.18 
correspondent a suas representagoes irredutiveis. 
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5. Orbitais apropriados no atomo central: para determinar quais orbitais atomicos do carbono 
sao de simetria correta para interagir com os grupos de orbitais, consideraremos cada grupo 
de orbital separadamente. Os orbitais atomicos do carbono sao mostrados na Figura 5.19 com 
marcadores de simetria nos grupo de pontos D 2h . 



2 PZ 2 Px 2 Py 


FIGURA 5.19 Simetria dos orbitais atomicos do carbono no grupo de pontos D 2h . 


A tabela de caracteres D 2h mostra a simetria desses orbitais. Por exemplo, B lu tern a simetria 
do eixo z e dos orbitais p z do oxigenio; eles sao inalterados pelas operagoes E , C 2 (z), c(xz) e 
a(yz ), e as operagoes C 2 (j), C 2 (x), i e a(xy ) invertem seus sinais. 

6. Formagao de orbitais moleculares: os grupos de orbitais 1 e 2 na Figura 5.20, formados 
pela adigao e subtragao dos orbitais 2s do oxigenio, tern simetria A g e B lu , respectivamente. 
O grupo de orbital 1 e de simetria adequada para interagir com o orbital 2s do carbono 
(ambos tern simetria A g ), e grupo de orbital 2 e de simetria adequada para interagir com o 
orbital 2 .p de carbono (ambos tern simetria B lu ). 
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FIGURA 5.20 Grupos de orbitais 1 e 2 para C0 2 
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Os grupos de orbitais 3 e 4 na Figura 5.21, formados pela adigao e subtragao dos orbitais 
2 .p z do oxigenio, tambem tern simetrias A g e B lu . Portanto, o grupo de orbital 3 tambem pode 
interagir com 2s do carbono e o grupo de orbital 4 tambem pode interagir com 2 p do carbono. 
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FIGURA 5.21 Grupos de orbitais 3 e 4 para C0 2 . 
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Com efeito, os orbitais 2s e 2p_ do carbono tem dois conjuntos possiveis de grupos de 
orbitais com o qual podem interagir; todas as quatro interagoes nas Figuras 5.20 e 5.21 sao 
permitidas pela simetria. E necessario estimar qual dessas interagoes espera-se que seja mais 
forte pela analise das energias potenciais dos orbitais 2s e 2 p do carbono e oxigenio dadas 

na Figura 5.22. 


0 


-10 2jL 

Orbital 2v 2r 2p 

Carbono -19,43 eV -10,66 eV 

Oxigenio -32,38 eV -15,85 eV — 

-30 2s 

C O 

Energias 

potenciais dos orbitais 

FIGURA 5.22 Energias potenciais dos orbitais de carbono e oxigenio. 

As interagoes sao mais fortes entre os orbitais com energias semelhantes. O equilibrio de ener- 
gia entre o grupo de orbital 3 e o orbital 2s do carbono e muito melhor (uma diferenga de 3,58 eV) do 
que da energia entre o grupo de orbital 1 e 2s do carbono (uma diferenga de 12,95 eV). Portanto, a 
interagao principal e entre orbitais 2p z do oxigenio e o orbital 2s do carbono. O grupo de orbital 
2 tambem tem uma energia muito baixa para ter interagao forte com o carbono p z (uma diferenga 
de 21,72 eV), entao o diagrama orbital molecular final na Figura 5.25 mostra apenas uma leve 
interagao com orbitais do carbono para o grupo de orbital 2. 


EXERCICIO 5.6 


Usando as energias potenciais dos orbitais, mostre que esse grupo de orbital 4 e mais prova- 
vel do que o grupo de orbital 2 de interagir fortemente com o orbital 2 p z do carbono. 

O orbital 2p y do carbono tem simetria B lu e interage com o grupo de orbital 5 (Figura 5.23). 
O resultado e a formagao de dois orbitais moleculares tt, um ligante e um antiligante. No 
entanto, nao ha nenhum orbital do carbono com simetria # 3g para interagir com o grupo de 
orbital 6, tambem formado pela combinagao de orbitais 2 .p do oxigenio. Portanto, o grupo de 
orbital 6 e nao ligante. 
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FIGURA 5.23 Grupos de orbitais 5 e 6 para C0 2 . 

As interagoes dos orbitais 2 p x sao semelhantes as dos orbitais 2p y . O grupo de orbital 7, com 
simetria B 3u interage com o orbital 2 p x do carbono para formar orbitais ligantes tt e orbitais 
antiligantes, enquanto o grupo de orbital 8 e nao ligante (Figura 5.24). 
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OCO -C- OCO 0-0 



OCO -C- OCO 0*0 

FIGURA 5.24 Grupos de orbitais 7 e 8 para C0 2 . 

O diagrama orbital molecular de C0 2 e mostrado na Figura 5.25. Os dezesseis eletrons de 
Valencia ocupam, a partir de baixo, dois orbitais cr essencialmente nao ligantes, dois orbitais 
cr ligantes, dois orbitais 77 ligantes e dois orbitais 7r nao ligantes. Em outras palavras, dois dos 
pares de eletrons ligantes estao em orbitais cr, dois estao em orbitais 77 e ha quatro liga 9 oes na 
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FIGURA 5.25 Orbitais moleculares de C0 2 . (Orbitais moleculares de C0 2 de Kaitlin Hellie. Reimpresso com permissao.) 
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molecula, como esperado. Como em FHF - , todos os orbitais moleculares ocupados sao orbitais 
de 3 centros, 2 eletrons. 

Os orbitais moleculares de especies triatomicas lineares relacionadas - como N 3 “, CS 2 e 
OCN - - podem ser determinados da mesma forma. Os orbitais moleculares das especies polia- 
tomicas mais longas podem ser determinados por um metodo semelhante. Exemplos de ligagao 
em sistemas tt lineares e ciclicos sao tratados no Capitulo 13. 


EXERCfCIO 5.7 


Prepare um diagrama orbital molecular para o ion azida N 3 . 


EXERCfCIO 5.8 


Prepare um diagrama orbital molecular para a molecula de BeH 2 . (Considere uma energia 
potencial orbital de -6,0 eV para orbitais 2 p do Be. Este conjunto de orbitais deve ser levado 
em conta, mesmo que esteja nao ocupado em um atomo de Be livre.) 


Este processo pode ser estendido para obtermos os valores numericos dos coeficientes 
dos orbitais atomicos usados nos orbitais moleculares. 11,12 Os coeficientes podem ser peque- 
nos ou grandes, positivos ou negativos, similares ou completamente diferentes, dependendo 
das caracteristicas do orbital sob consideragao. Pacotes de softwares estao disponiveis para 
calcular esses coeficientes e gerar os diagramas ilustrativos que descrevem os orbitais molecu¬ 
lares. Exemplos de problemas que usam software de modelagem molecular para gerar orbitais 
moleculares de uma variedade de moleculas estao incluidos nos problemas no final deste 
capitulo e nos capitulos posteriores. Uma discussao de tais metodos computacionais vai alem 
do escopo deste texto. 


5.4.3 h 2 o 

Os orbitais moleculares de moleculas nao lineares podem ser determinados por procedimentos 
semelhantes. A agua e um exemplo util: 

1. A agua e uma molecula angular com um eixo C 2 atraves do oxigenio e dois pianos especu- 
lares que se cruzam ao longo deste eixo (Figura 5.26). O grupo de pontos e C 2v . 

2. O eixo C 2 e escolhido como o eixo z e o piano xz como o piano da molecula. xv Como os 
orbitais Is do hidrogenio nao tern direcionalidade, nao e necessario atribuir eixos para os 
atomos de hidrogenio. 

3. Os atomos de hidrogenio determinam a simetria da molecula e seus orbitais Is formam a 
base de uma representagao redutivel. Os caracteres de cada operagao para os orbitais Is de 
atomo de hidrogenio sao facilmente obtidos, F. A soma das contribuigoes para o caractere 
(1, 0 ou -1, como descrito anteriormente) para cada operagao de simetria e o caractere 
para tal operagao na representagao. A lista completa de todas as operagoes do grupo e a 
representagao redutivel para os orbitais atomicos: 



FIGURA 5.26 Simetria da 
molecula de agua. 


A operagao E deixa os dois orbitais do hidrogenio inalterados, para um caractere de 2. 

Rotagao C 2 altera os orbitais, entao cada um contribui com 0, para um carater total de 0. 

A reflexao no piano da molecula (cr v ) deixa os dois hidrogenios inalterados, para um carac¬ 
tere de 2. 

A reflexao perpendicular ao piano (cr' v ) alterna os dois orbitais, para um caractere de 0. 

A Etapa 3 esta resumida na Tabela 5.3. 


xv Tambem podemos selecionar o piano yz como o da molecula. Isso resulta em r = A { + B 2 e alterna os rotulos de b x 
e b 2 dos orbitais moleculares. 
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TABELA 5.3 Representagdes para as operates de simetria C 2v , para atomos de 
hidrogenio na agua 


Tabela de caracteres C 
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para a operagao de identidade 

para a operagao de C 2 

para o piano de reflexao (xz) cr v 

para o cr v ' (piano yz) 


A T representagao redutivel =A l + By 


c 2v 

E 

C 2 

<r v (xz) 

<r v '(yz ) 


r 

2 

0 

2 

0 



1 

1 

1 

1 

z 

Bl 

1 

-1 

1 

-1 
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4. A representagao F pode ser reduzida para as representa 9 oes irredutiveis A 1 + B v repre- 
sentando as simetrias dos grupos de orbitais. Na etapa 5 esses grupos de orbitais serao 
correspondidos com orbitais do oxigenio de simetrias correspondentes. 

5. O primeiro passo para deduzir os orbitais moleculares e combinar os dois orbitais Is de 

hidrogenio, para chegar aos grupos de orbitais. Sua soma, ■^=[‘\P , (H fl ) + ^(H^)], tern sime¬ 
tria A, (este e o grupo de orbital em que as fungoes de onda de Is tern sinais iguais); sua 

diferenca, — 7 =[ 0 P(H fl ) — ^(H^)], tern simetria B . (o grupo de orbital em que as funcoes 
V 2 

de onda de Is tern sinais opostos) como mostrado na Figura 5.27. Essas equa 9 oes definem 


os grupos de orbitais, ou combina 9 oes lineares adaptadas a simetria. Neste caso, os orbitais 
atomicos Is combinados sao identicos e contribuem igualmente para cada orbital do grupo. 
Isto significa que os coeficientes para cada unico orbital atomico Is nas equa 9 oes do grupo 
de orbital tern a mesma magnitude. Estes coeficientes refletem tambem a exigencia de nor- 
maliza 9 ao discutida na Se 9 ao 2.2; a soma dos quadrados dos coeficientes para cada orbital 
atomico deve ser igual a 1 quando todos os grupos de orbitais, incluindo um dado orbital 

1 

atomico, sao considerados. Neste caso, o fator de normaliza 9 ao e -^=. Em geral, o fator de 
normaliza 9 ao ( N ) para um grupo de orbital e 


1 


N = 
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FIGURA 5.27 Simetria dos grupos de orbitais e atomicos na molecula de agua. 


TABELA 5.4 Orbitais moleculares para agua 


r . . . Orbitais 
Simetria , , 

moleculares 

Orbitais atomicos 
do oxigenio 

Grupos de orbitais 
dos atomos de 
hidrogenio 

Descrigao 

b i 

G 

= c 9 Gp x ) 

+ 

cJGGJ-GGA 

Antiligante (c 10 e negativo) 

G 

G 

= cfjHs) 

+ 

c 8 m hj+w] 

Antiligante (c 8 e negativo) 

b 2 

G 

G Py) 



Nao ligante 

G 

G 

= c 5 >l/(p z ) 

+ 

c 6 mn a ) + ^(H b )] 

Levemente ligante (c 6 e pequeno) 

G 

G 

II 

Ci 

U) 

+ 

c 4 m H a )-i>(H b )] 

Ligante (c 4 e positivo) 

G 

G 

= c^is) 

+ 

c 2 [.//(HJ + i//(H a )] 

Ligante (c 2 e positivo) 


Onde = coeficientes sobre os orbitais atomicos. Cada grupo de orbital e tratado como um 
orbital unico para a combinagao com os orbitais atomicos do oxigenio. 

As simetrias dos orbitais atomicos 2s e 2 p do oxigenio podem ser atribuidas e confirmadas 
utilizando a tabela de caracteres C 2v Os eixos x, y e z e as fungoes mais complexas auxiliam 
na atribuigao de representagoes para os orbitais atomicos. Neste caso: 

O orbital s fica inalterado por todas as operagoes, por isso tern simetria A x ; um orbital s 
e totalmente simetrico. 


O orbital p x tern a simetria B l do eixo x. 
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O orbital p y tem a simetria B 2 do eixo y. 

O orbital p_ tem a simetria A 1 do eixo z. 

6. Os orbitais atomicos e os grupos de orbitais com a mesma simetria sao combinados em 
orbitais moleculares, conforme listado na Tabela 5.4 e mostrado na Figura 5.28. Eles sao 
numerados ^ ate 6 na ordem da sua energia, com 1 sendo a mais baixa e 6, a mais alta. 

O grupo de orbital A l combina-se com os orbitais s e p z do oxigenio para formar tres orbitais 
moleculares (tres orbitais atomicos ou grupos de orbitais formando tres orbitais moleculares): 
M/'p e ^ 5 . A energia do orbital molecular ^F, e apenas ligeiramente inferior a energia relativa 
do orbital 2s do oxigenio; 'i r l pode ser considerado relativamente nao ligante. 13 Os eletrons que 
ocupam ^ representam um dos pares isolados na estrutura de eletron-pontos de Lewis da agua, 
um par com alta probabilidade de ser encontrado com o oxigenio. Conforme o esperado com base 
no equilibrio de energia relativamente proximo entre o subnivel 2 p do oxigenio e os grupos de 
orbitais do hidrogenio, ^F 3 recebe contribuigao significativa do p do oxigenio; ^F 3 e um orbital 
ligante. ^F 5 e antiligante e tem contribuigao significativamente maior do p do oxigenio do que 
do 2s do oxigenio. 

O grupo de orbital B x do hidrogenio combina-se com o orbital p x de oxigenio para formar 
dois OMs, um ligante e um antiligante 0F 2 e ^ 6 ). O p y do oxigenio 0F 4 , com simetria B 2 ) nao 
coincide com a simetria dos grupo orbitais Is do hidrogenio e, portanto, e nao ligante. Este par 
de eletrons representa o segundo par isolado na estrutura de Lewis da agua. Vale ressaltar que os 
pares nao ligantes proporcionados pelo modelo OM da agua nao sao equivalentes aos do modelo 
de Lewis. Em geral, existem dois orbitais ligantes 0F 2 , ^ 3 ), um orbital nao ligante 0F 4 ), um 
orbital essencialmente nao ligante OFj) e dois orbitais antiligantes 0F 5 , ^ 6 ). O orbital 2s do oxi- 



FIGURA 5.28 Orbitais moleculares de H 2 0. (Orbitais moleculares de H 2 0 de 
Kaitlin Hellie. Reimpresso com permissao.) 
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genio (-32,38 eV) tem quase 20 eV menos energia do que os orbitais do hidrogenio (-13,61 eV), 
por isso tem muito pouca interagao com os grupos de orbitais. Os orbitais 2 p de oxigenio (-15,85 
eV) estao de acordo com a energia do Is do hidrogenio, permitindo a formagao de orbitais ligan- 
tes b x e orbitais moleculares a y Quando sao adicionados os oito eletrons de Valencia, dois pares 
ocupam orbitais ligantes e dois pares ocupam orbitais nao ligantes. Isso complementa as duas 
ligagoes e dois pares isolados da estrutura de eletron-pontos de Lewis. 

Como mencionado anteriormente, a perspectiva do orbital molecular difere da concepgao 
comum da molecula de agua como tendo dois pares de eletrons isolados equivalentes e duas liga¬ 
goes O—H equivalentes. No modelo de OM, o par de eletrons de maior energia, designado b 2 , 
e verdadeiramente nao ligante, ocupando o orbital 2p y do oxigenio com seu eixo perpendicular 
ao piano da molecula. Os proximos dois pares com maior energia sao pares ligantes, resultantes 
da sobreposigao dos orbitais 2 p x e 2 p z com o orbital Is dos atomos de hidrogenio. O par com 
menor energia se concentra sobre o orbital 2s do oxigenio. Todos os quatro orbitais moleculares 
ocupados sao diferentes. 

5.4.4 NH 3 

A abordagem RPECV descreve a amonia como uma molecula piramidal com um par isolado de 
eletrons e simetria C 3y . Para obter uma descrigao dos orbitais moleculares de NH 3 , e conveniente 
observar esta molecula pelo ponto de vista do eixo C 3 , ou eixo z e com o piano yz passando 
por um dos atomos de hidrogenio, como mostrado na Figura 5.29. A representagao redutivel 
para os tres orbitais Is do atomo de hidrogenio e dada na Tabela 5.5. Pode ser reduzido para as 
representagoes irredutfveis Aj e E. Como sao considerados tres orbitais Is do hidrogenio, deve 
haver tres grupos de orbitais formados a partir deles, um com simetria A x e dois com simetria E. 

Deduzir grupos de orbitais ate agora foi relativamente simples, pois cada exemplo polia- 
tomico considerado (FHF - , C0 2 , H 2 0) tem dois atomos ligados ao atomo central, e os orbitais 
do grupo poderiam ser obtidos pela combinagao de orbitais atomicos identicos sobre os atomos 
terminais no sentido ligante e antiligante. Isso nao e possivel com NH 3 . Para abordar situagoes 
como a do NH 3 , o metodo de projegao do operador, uma abordagem sistematica para a dedugao 
de grupos de orbitais, e a estrategia preferida. 


TABELA 5.5 Representagoes para orbitais atomicos em amonia 

C 3v Tabela de caracteres 


^3V 

E 

2C 3 

3<7 v 




1 

1 

1 

Z 

9 9 9 

9T + y, z 

A 2 

1 

1 

-1 



E 

2 

-1 

0 

(x,y),(R x ,R y ) 

( x 2 - y 2 , xy), (xz, yz) 


A representagao reduzivel de T =A 1 +E: 


c 3v 

E 

2C 3 

3<7 v 



r 

3 

0 

1 




1 

1 

1 

z 

9 9 9 

9T + y z , Z 

E 

2 

-1 

0 

(x,y),(R x ,R y ) 

(x 2 - y 2 , xy), (.xz , yz) 


O metodo de projegao do operador permite esclarecer como os orbitais atomicos devem ser 
combinados para permitir as combinagoes lineares adaptadas a simetria (CLASs) que definem 
os grupos de orbitais. Esse metodo requer a determinagao do impacto de cada operagao de sime¬ 
tria de grupo de pontos em um orbital atomico (por exemplo, o orbital Is do hidrogenio de HJ 
dentro de um conjunto de orbitais atomicos identicos (por exemplo, o conjunto de tres orbitais 
Is do hidrogenio, na Figura 5.29). Por exemplo, a operagao E deixa o orbital Is H a do hidrogenio 
inalterado enquanto C 3 transforma H a em H^. Esses resultados sao mais bem observados quando 
tabulados. Observe que cada operagao de simetria unica e considerada sem seus agrupamentos 
habituais em classes como na Tabela 5.5. 


o 


&v(c) ^v(b) 



^vfa) 


FIGURA 5.29 Sistema de 
coordenadas para NH 3 . 
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Orbital original 

E 

c 3 

c 2 

tJ v(a) 

a v(b) 

a v(c) 

H a torna-se... 

H a 


H c 



H * 


As combina 9 oes lineares destes orbitais atomicos Is do hidrogenio que correspondem as 
simetrias das representa^oes irredutiveis A v A 2 e E podem ser obtidas por meio de: 

(1) multiplica^ao de cada resultado pelos caracteres associados com cada opera^ao por essas 
representa 9 oes irredutiveis, seguido por 

(2) adi 9 ao dos resultados. Essa abordagem produz o seguinte: 



E 

C3 

C 3 2 

a m 

a v(b) 



A l 

+ 

+ 

H c + 

H fl + 

H c 

+ 

= 2U a + m b + 2H C 

^2 

H a + 

H * + 

H c - 

H fl - 


- 

= 0 

E 

2H a - 

- 

H c + 

0 + 

0 

+ 0 

= 2H . - H . - H c 


EXERCICIO 5.9 


Os mesmos CLASs gerais sao obtidos independentemente do orbital atomico inicial exami- 
nado. Mostre que se o orbital Is do hidrogenio e escolhido como a base (em vez de H fl ), 
as combina 9 oes lineares A x e A 2 resultantes seriam identicas as mostradas anteriormente, e a 
combina 9 ao linear de E mostraria as mesmas contributes relativas e sinais das tres fm^oes 
de onda como em CLAS (£) gerado por H a . 

A soma zero associada com A 2 confirma que um grupo de orbital dessa simetria nao pode 
ser obtido usando estes tres orbitais Is do hidrogenio, compativel com a representa 9 ao redutivel 
A 1 + E para os grupos de orbitais. A combina 9 ao linear adaptada a simetria para A x (CLAS (A x )) 
indica que cada orbital Is contribui igualmente para esse grupo de orbital, como e possivel ver 
por CLAS (Aj), uma situa 9 ao que nao e o caso com E. 

Lembre-se de que a soma dos quadrados dos coeficientes de cada orbital atomico unico nos 
CLASs deve ser igual a 1. Para atender a esse requisito, e necessario que cada equa 9 ao de grupo 
de orbital seja normalizada, para que a soma dos quadrados dos coeficientes dentro de cada 
equa 9 ao seja 1. Isso requer que as fun 9 oes de onda para os orbitais Is de H a , H b e H c tenham 

cada um uma contributo de —no grupo de orbital A-, normalizado. 

V 3 

-U^(H a ) + W b ) +^(H c )] 

V3 


Conforme descrito na se 9 ao 5.4.3, o fator de normaliza 9 ao e formalmente calculado atraves 
de N = ^ V(c a 2 + c b + c c 2 ) ^ = ^V(l 2 + l 2 + l 2 )^ = ~^=, onde c a , c b e c c sao os 

menores coeficientes inteiros comuns para as fun 9 oes de onda do orbital atomico Is do hidro¬ 



genio dentro de CLAS^). Essa contributo uniforme para cada orbital atomico e esperada 

para um grupo de orbital totalmente simetrico. A equa 9 ao — i=[ ^(HJ + ^(H^) + ^(H^)] de 

V3 


CLAS (A x ) tambem indica que cada orbital Is atomico no grupo de orbital A 1 ira expor o mesmo 
sinal da fun 9 ao de onda, desde que os sinais de todos os tres termos sejam positivos. 

A normaliza 9 ao de CLAS (E) pelo metodo de proje 9 ao do operador deve contabilizar a 
contribui 9 ao dupla de em rela 9 ao aH^e H c , enquanto mantem os sinais opostos de fun 9 ao 
de onda para em rela 9 ao aH^e H c . 


Grupo de orbital A\ 
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2^ (H a ) - ¥ (H fo ) - ¥ (H,.)] 

N= (V( tv? + V + c c 2 ) ) = (V(2 2 + (-1) 2 + (-1) 2 )) =^= 

O segundo grupo de orbital E pode ser motivado pela lembranga de que a simetria dos 
orbitais do atomo central (neste caso, o atomo de N) deve corresponder a simetria dos grupos 
de orbitais com os quais eles sao combinados para formar orbitais moleculares. A tabela de 
caracteres C 3v indica que E descreve as simetrias do par de orbitais atomicos p x e p y , portanto, 
os orbitais do grupo E devem ser compativeis com estes orbitais. Com base no sistema de coor- 
denadas definido na Figura 5.29, o grupo de orbital E mostrado anteriormente tern a mesma 
simetria que p y (com o piano xz definindo um nodulo). Ele ira interagir com o orbital p y de N 
para criar orbitais moleculares. Desta forma, vemos que o orbital Is H fl do hidrogenio foi a base 
mais conveniente para a dedugao dos CLASs. Uma vez que o orbital Is do hidrogenio encontra- 
se no eixo y, o primeiro grupo de orbital E e compativel com este eixo. O outro grupo de orbital 
E deve coincidir com a simetria de x, requerendo contribuigao zero de H a por causa do nodulo 
ortogonal, definido pelo piano yz. Isso significa que apenas e H c podem contribuir para o 
segundo grupo de orbital E. As contributes da fungao de onda e H c podem ser deduzidas 
pela catalogagao dos quadrados dos coeficientes para as equagoes normalizadas (Tabela 5.6). Os 

coeficientes para H, e H devem ser —— e-respectivamente, para satisfazer o requisito de 

V2 V 2 

normalizagao enquanto levam a contribuigoes totais identicas de todas as tres fungoes de onda 


y 


O 


X 


N 



Grupo de orbital E(y) 


Is atraves dos tres grupos de orbitais. Os coeficientes positivos e negativos sao necessarios para 
coincidir com a simetria do orbital atomico p x . 


TABELA 5.6 Coeficientes CLAS e evidencias de normalizagao 



Coeficientes em CLASs normalizados 

c n c. c 

a b c 

Quadrados dos coeficientes CLAS 

C 2 Cf? c 2 

a b c 

Soma dos quadrados = 1 
para exigencia de 
normalizagao 


1 

i 

1 

1 

1 

1 


^1 

V3 

V3 

V3 

3 

3 

3 

1 


2 

1 

1 

2 

1 

1 


E(y) 

V6 

V6 

vs 

3 

6 

6 

1 



1 

1 


1 

1 


E(x) 

0 


V5 

0 

2 

2 

1 


Soma dos quadrados para cada fungao de onda Is 

deve totalizar 1 para uma contribuigao identica 111 

de cada orbital atomico para os grupos de orbitais 


-E[¥(H*)-¥00] 

v 2 A y 

N = (V ( c} + c J + c c 2 ) ^ = (Vo 2 + l 2 + (—l) 2 ^ = -^y= 


X 

Ambos os orbitais s e p z do nitrogenio tern simetria A 1 e o par p x , p y tern simetria E , exata- 
mente iguais as representagoes para os grupos de orbitais Is do hidrogenio. Existe competigao de 
simetria para A 1 e para E. Assim como os exemplos anteriores, cada orbital do grupo e tratado 
como um orbital unico em combinagao com os orbitais do nitrogenio (Figura 5.30). Os orbitais 
s e p do nitrogenio combinam com o grupo de orbital A 1 para gerar tres orbitais a v um ligante, 



Grupo de orbital E(x) 
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FIGURA 5.30 Orbitais moleculares de NH 3 .Todos sao mostrados com a orienta^ao da molecula no fundo. (Orbitais 
moleculares de NH 3 de Kaitlin Hellie. Reimpresso com permissao.) 

um nao ligante e um antiligante. O orbital nao ligante e quase inteiramente p do nitrogenio, com 
o orbital s do nitrogenio combinando-se com o grupo de orbital do hidrogenio para os orbitais 
ligantes e orbitais antiligantes. Os orbitais p x e p y do nitrogenio combinam com os orbitais do 
grupo de orbitais E e formam quatro orbitais e , dois ligantes e dois antiligantes (e tern uma 
dimensao de 2, que requer um par de orbitais degenerados). 

Quando oito eletrons sao colocados nos niveis de energia mais baixos, sao indicadas tres 
ligagoes e um par essencialmente nao ligante. As energias dos orbitais Is (-13,61 eV) dos ato- 
mos de hidrogenio combinam bem com as energias dos orbitais 2 p do nitrogenio (-13,18 eV), 
resultando em grandes diferengas entre as energias de orbitais ligantes e orbitais antiligantes. O 
2s do nitrogenio tern uma energia tao suficientemente baixa (-25,56 eV) que sua interagao com 
os orbitais do hidrogenio e muito pequena, e o orbital molecular 2 a 1 tern quase a mesma energia 
que o o orbital 2s do nitrogenio. 

O HOMO do NH 3 e levemente ligante, porque contem um par de eletrons em um orbital 
resultante da interagao entre o orbital 2 p do nitrogenio com os orbitais Is dos hidrogenios (do 
grupo de orbital de de nodulos zero). O orbital 2p z participa de uma sobreposigao fraca com o 
grupo de orbital A v Metade do orbital 2 p aponta para longe dos atomos de hidrogenio, enquanto 
a outra metade aponta para o centro do triangulo formado pelos tres nucleos de hidrogenio. O 
HOMO e o par isolado dos modelos eletrons-pontos e RPECV. E tambem o par doado pela 
amonia, quando funciona como uma base de Lewis (discutida no Capitulo 6). 
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5.4.5 C0 2 revisitado com operadores projegao 

A Segao 5.4.2 descreve o processo para a determinagao de grupos de orbitais no caso linear onde 
os atomos exteriores empregam ambos orbitais s zp. A Figura 5.18 ilustra os grupos de orbitais 
compostos de orbitais 2 p x , 2 p e 2p z e 2s, respectivamente. Embora estes orbitais possam ser 
deduzidos combinando-se suas simetrias com as representagoes irredutiveis correspondentes, 
uma estrategia complementar e empregar operadores projegao. Por exemplo, os grupos de orbi¬ 
tais compostos de orbitais atomicos 2s do atomo de oxigenio tern simetria A g e B lu no grupo de 
pontos D 2 ,. xvi Como no exemplo do NH 3 , considere o impacto de cada operagao de simetria 
do grupo de pontos D 2h em um orbital atomico (no caso, o orbital 2s do oxigenio 0 A ) dentro de 
um conjunto de dois orbitais atomicos 2s. Com moleculas lineares, o grupo de orbital com sinais 
iguais do lobulo orbital em diregao ao centra e sempre escolhido como base, neste caso o orbital 
A . Essa estrategia geral tambem foi empregada na Segao 5.4.4, na qual o grupo de orbital A l 
(Figura 5.29) foi usado como base. 


t t t 

— O — c — 0 — 

/ / / 

0 2i (A) 

• 0 2i (B) 

y y y 




Orbital original 

E 

C 2 (z) 

c 2 (y) 

C 2 (x) i 

a(xy) 

(T(xz) 

cr(yz) 

°2 s (A) torna - se -- 

°2s(A) 

°2s(A) 

®2s(B) 

^ 25(B) ^25(B) 

®2s(B) 

°2s(A) 

°2s(A) 


Neste caso D 2h , ao contrario do grupo de pontos C 3v , cada operagao ocorre em sua propria 
classe, e o numero de colunas acima e identico ao da tabela de caracteres D 2h . CLAS(A ) e 
CLAS(Z? lw ) dessas fungoes de onda de 2s do oxigenio podem ser obtidos pela multiplicagao de 
cada resultado pelos caracteres associados a cada operagao dessas representagoes irredutiveis, 
seguido pela adigao dos resultados: 



E 

C 2 (z) 

C 2 (y) 

C 2 (x) 

i cr(xy) 

cr(xz) 

c(yz ) 




°2s(A) 

+ °2s(A) 

+ °25(B) 

+ °25(B) 

+ ®2s(B) + ®2s(B) 

+ °2s(A) 

+ °2s(A) 

= 4(0 2j(a) ) 

+ 4(0 2 i(B)) 

Bu 

°2s(A) 

+ °2s(A) 

" ^25(B) 

~~ ^ 25(B) 

" ^25(B) ~~ ^25(B) 

+ °2s(A) 

+ °2s(A) 

= 4(0 2s(a) ) 

-4(0 2s(A) ) 


A normalizagao resulta nos grupos de orbitais esperados. Em todas as moleculas com dois 

1 

atomos identicos externos, a normalizagao sempre leva a coeficientes ± — z= ja que dois orbitais 


V 2 J 


atomicos contribuem igualmente para duas CLASs diferentes. 


O 


25(A) 


o 


25(A) 


^(PlsiA)) + *A(C>2 S (B))] 

O25(B) ~\/ 2 ^° 2 " (A) ) _ 


Os grupos de orbitais 2 p tambem possuem simetria A o e B, A base para o metodo do ope- 

Z 5 

rador projegao e novamente o grupo de orbital A , com os mesmos sinais dos lobulos orbitais 
apontando em diregao ao centra. 


xvi« 


‘Decrescimo em simetria” de a D 2h , por conveniencia. 
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Orbital original 

E C 2 {z) 

c 2 (y) 

C 2 (x) i 
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°2pm 

°2p z (B) °2p t (B) 

0 2ft(B) 

°2 Pl (A) 
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A extensao para os CLASs oferece as equates de fungao de onda previstas e os grupos de 
orbitais; os sinais sao definidos em fungao da orientagao dos orbitais em relagao ao atomo central. 


O 


2 Pz (A) 


o 


2p z (B) 


o 


2p z (A) 


o 


2p z (B) 


1 

V5 

V2 


[ <K0 2ft (A) + <A(0 2p z(B))] 
( <A(02 p z (A)) ~ ^(Plp '(B)) ] 


As CLASs para os orbitais 2 p x exibem simetrias B 3u e B 2g . Com o orbital B 3u como base, 
nos deparamos com situates, comuns com grupos de orbitais designados para ligagao 77, onde 
o orbital original (no caso 0 2pz ^ torna-se seu proprio inverso ou o inverso de outro orbital, 
pela transformagao por algumas operagoes de simetria. 
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— 4(0 2p x (A)) 
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EXERCICIO 5.10 


Use o metodo do operador projegao para derivar CLASs normalizados que definem os gru¬ 
pos de orbitais para C0 2 baseados nos orbitais 2 p y . 
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5.4.6 BF 3 

O trifluoreto de boro e um acido de Lewis, um aceptor de pares de eletrons. A teoria dos orbi¬ 
tais moleculares para BF 3 deve fornecer um orbital capaz de agir como um aceptor consistente 
com esta propriedade quimica. A forma prevista para RPECV e trigonal, compativel com as 
observa 9 oes experimentais. 

O procedimento para descrever os orbitais moleculares de BF 3 difere do NH 3 , porque os 
atomos de fluor em torno do atomo de boro central tern eletrons 2 p, bem como 2s a serem 
considerados. Atribuimos o eixo de rota 9 ao de ordem mais alta, o C 3 , para ser o eixo z- Os 
eixos de p do fluor sao escolhidos para apontar para o atomo de boro; os eixos de p x estao no 
piano molecular. Os grupos de orbitais e sua simetria no grupo de pontos D 3h sao mostrados 
na Figura 5.31. Os orbitais moleculares sao mostrados na Figura 5.32. 
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FIGURA 5.31 Grupos de orbitais para BF 3 . 
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FIGURA 5.32 Orbitais moleculares de BF 3 . (Orbitais moleculares de BF 3 de Kaitlin Hellie. Reimpresso com permissao.) 


Como discutido no Capitulo 3, a consideragao de todas as estruturas de ressonancia para o 
BF 3 sugere que esta molecula possua algum carater de ligagao dupla nas ligagoes B—F. A ima- 
gem do orbital molecular de BF 3 tern um par de eletrons em um orbital ligante tt com simetria 
a 2 deslocalizada sobre todos os quatro atomos. E o orbital ligeiramente com menos energia do 
que os cinco pares de eletrons nao ligantes. Em termos gerais, BF 3 tern tres orbitais ligantes cr 
( a e e') e um orbital levemente ligante tt (a 2 ") ocupado por pares de eletrons, juntamente com 
oito pares de orbitais nao ligantes nos atomos de fluor. A diferenga maior, 10 eV nas energias 
dos orbitais p do boro e do fluor, torna este orbital tt fracamente ligante, mas nao insignificante. 
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O LUMO do BF 3 e digno de nota. E um orbital 7 r vazio (<z 2 "), que tem interagoes antiligantes 
entre os orbitais 2 .p z no boro e os orbitais 2 .p z dos elementos fluor circundantes. Este orbital tem 
lobulos grandes e vazios no boro e pode agir como um aceptor de pares de eletrons (por exemplo, 
do HOMO de NH 3 ) usando estes lobulos em interagoes acido-base de Lewis. 

Outras especies trigonais podem ser tratadas usando esta abordagem da teoria dos orbitais 
moleculares. As moleculas trigonais planares S0 3 , N0 3 - e C0 3 2- sao isoeletronicos com BF 3 , 
com tres pares de eletrons nos orbitais ligantes cr e um par em um orbital ligante 7 t com con¬ 
tributes de todos os quatro atomos. Todas as formas de ressonancia destas especies contendo 
oxigenio predizem a densidade de eletrons 7 t deslocalizados, como um aspecto importante de 
seus estados eletronicos fundamentals. 

Como o grau de extensao da sobreposigao do orbital em interagoes 7 t e geralmente menor 
do que na maioria das interagoes cr, uma ligagao dupla e composta por um orbital a preenchido 
e um orbital 7 t preenchido, nao tem o dobro de forga da ligagao simples. As ligagoes simples 
entre os mesmos atomos, mas dentro de ambientes quimicos diferentes, em moleculas dife- 
rentes, podem ter energias amplamente diferentes. Uma ligagao C—C “media” e geralmente 
descrita como tendo uma energia aproximada de 345 kJ mol -1 ; um grande numero de molecu¬ 
las contendo ligagoes C—C em ambientes diferentes contribui para esta energia media. Esses 
valores individuais variam muito; algumas sao baixas, chegando a 69 kJ mol -1 , e tao altas 
quanto 649 kJ mol -1 . 14 O valor baixo refere-se a hexafeniletano, (C 6 H 5 ) 3 C — C(C 6 H 5 ) 3 , e o 
alto a diacetileno, H—C = C—C = C—H, exemplos extremos de efeitos estericos e ligantes, 
respectivamente, adjacentes a ligagao C—C. 

A abordagem de grupo de orbital descrita neste capitulo, apesar de seu modesto uso da teo¬ 
ria de grupo, fornece uma descrigao qualitativa convenientemente util da ligagao em moleculas 
simples. Metodos de quimica computacional sao necessarios para moleculas mais complexas e 
para que se possa obter equagoes de onda para os orbitais moleculares. Esses metodos avangados 
tambem aplicam conceitos de teoria de grupo e simetria molecular. 

Embora uma abordagem qualitativa do grupo de orbitais nao permita a determinagao precisa 
das energias dos orbitais moleculares, podemos geralmente colocar os OMs em ordem aproxi¬ 
mada, com base em suas formas e sobreposigoes orbitais esperadas. Niveis de energia relativa- 
mente nao ligantes em energias intermediarias podem ser particularmente dificeis de classificar 
em termos de conteudo de energia. A capacidade de estimar as energias orbitais so e adquirida 
pela experiencia e por sempre tentar correlacionar os orbitais moleculares e suas energias com 
propriedades experimentais das moleculas sob consideragao. O dominio das interagoes que 
definem as formas moleculares basicas descritas neste capitulo fornece uma base que pode ser 
estendida para outras geometrias. 

5.4.7 Orbitais hibridos 

Um modelo de ligagao muito simplificada, enraizado na quimica vernacular, que tambem 
emprega a simetria molecular e a teoria de grupo, envolve orbitais hibridos. Os meritos da 
teoria dos orbitais atomicos hibridos recentemente foi tema de debates. 15 Embora a literatura 
inorganica moderna empregue quase exclusivamente a teoria dos orbital moleculares para obter 
nogoes sobre a estrutura e as ligagoes, os quimicos evocam o modelo de hibridizagao quando e 
conveniente, para ajudar a visualizar uma interagao. No conceito hibrido, os orbitais do atomo 
central sao combinados em conjuntos de hibridos equivalentes. Estes orbitais hibridos formam 
ligagoes com orbitais de outros atomos. O modelo hibrido e especialmente util em quimica 
organica, onde, por exemplo, prediz quatro ligagoes C—H equivalentes no metano. Uma critica 
tradicional a descrigao do orbital hibrido de metano foi sua alegada incoerencia com os dados 
procedentes da espectroscopia eletronica. No entanto, os pressupostos associados a estas con- 
clusoes foram criticados, e a utilidade do modelo de orbital hibrido na interpretagao do espectro 
eletronico do metano foi validado. 16 Assim como todos os modelos de ligagao, os hibridos sao 
uteis, contanto que seus limites sejam reconhecidos. 

Os orbitais hibridos sao localizadas no espago e sao direcionais, apontando em uma dire- 
gao especifica. Em geral, esses hibridos apontam de um atomo central em diregao aos atomos 
circundantes ou pares isolados. Portanto, as propriedades de simetria de um conjunto de orbitais 
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H 



FIGURA 5.33 Vetores de liga¬ 
gao no metano. 


hibridos serao identicas as propriedades de um conjunto de vetores com origem no nucleo do 
atomo central e apontando em diregao aos atomos circundantes. 

Por exemplo, no metano, os vetores apontam para os vertices de um tetraedro ou em vertices 
alternados de um cubo (Figura 5.33). 

Usando o grupo de pontos T d , estes quatro vetores formam a base de uma representagao 
redutivel. Como de costume, o caractere para cada vetor e 1 se permanecer inalterado pela 
operagao de simetria e 0 se mudar de posigao (a inversao da diregao nao e uma opgao para os 
hibridos). A representagao redutivel para estes quatro vetores e T = A, + T 2 \ 
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Em termos de hibridos, isto significa que os orbitais atomicos do carbono usado nos hibridos 
devem ter simetria correspondente A 1 + T 2 ; mais especificamente, um orbital deve coincidir com 
Ap e um conjunto de tres orbitais (degenerados) deve corresponder a T 2 . 

Ap a representagao totalmente simetrica, tern a mesma simetria que o orbital 2s do carbono; 
T 2 tern a mesma simetria que os tres orbitais 2p em conjunto (x, y, z) ou os orbitais d xy , d xz e d yz , 
em conjunto. Como os orbitais 3d do carbono tern muito mais energia e, portanto, tern pouca 
harmonia com as energias de orbitais Is dos hidrogenios, a hibridagao de metano deve ser sp 3 , 
combinando quatro orbitais atomicos - um 2s e tres 2 p - em quatro orbitais hibridos equivalen- 
tes, um direcionado para cada atomo de hidrogenio. 

A amonia se encaixa no mesmo padrao. As ligagoes em NH 3 usam todos os orbitais de 
Valencia do nitrogenio, assim os hibridos sao sp 3 , incorporando um orbital s e todos os tres 
orbitais p, com simetria geral tetraedrica. O angulo previsto para HNH e 109,5°, reduzido para 
o valor real 106,6° por repulsao do par isolado, que tambem ocupa um orbital sp 3 . 

Ha duas descrigoes de hibridizagao para a molecula de agua. Uma ideia comumente ensi- 
nada em quimica geral e a de que os pares de eletrons em torno do atomo de oxigenio na agua 
podem ser considerados como adotando uma simetria quase tetraedrica (contando os dois pares 
isolados e as duas ligagoes igualmente). Todos os quatro orbitais de Valencia do oxigenio sao 
utilizados, e os orbitais hibridos sao sp 3 . O angulo de ligagao previsto e entao o angulo tetrae- 
drico de 109,5°, em comparagao com o valor experimental de 104,5°. A repulsao pelos pares 
isolados explica este angulo menor. 

Em outra abordagem, que complementa a descrigao do orbital molecular da Segao 5.4.3, o 
formato planar curvo indica que os orbitais do oxigenio usados em ligagao orbital molecular na 
agua sao 2s, 2p x e 2 p z (no piano da molecula). Como resultado, os hibridos poderiam ser descri- 
tos como sp 2 , uma combinagao de um orbital s e dois orbitais p. Tres orbitais sp 2 tern simetria 
trigonal e um angulo H—O—H previsto de 120°, consideravelmente maior que o valor experi¬ 
mental. A repulsao pelos pares isolados do oxigenio - um em um orbital sp 2 , um no orbital p y 
restante - forga o angulo a ser menor. Observe que o orbital 1 b 2 na imagem do orbital molecular 
de H 2 0 (Figura 5.28) e um orbital 2 p y preenchido nao ligante. 

Da mesma forma, C0 2 usa hibridos sp e S0 3 usa hibridos sp 2 . So a ligagao a e consi- 
derada ao determinar os orbitais usados em hibridagao; orbitais p nao usados nos hibridos 
estao disponiveis para interagoes tt. O numero de orbitais atomicos usados em hibridos com 
frequencia e o mesmo que o numero esterico no metodo RPECV. Os hibridos comuns sao 
resumidos na Figura 5.34. A abordagem da teoria de grupo de hibridizagao e descrita no 
exemplo a seguir. 
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Geometria 
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FIGURA 5.3* Orbitais hfbridos. Cada hfbrido unico tern a forma geral 
c<3 Os numeros aqui mostram todos os hfbridos resultantes combina- 
dos, omitindo o lobulo menor nos orbitais sp 3 e mais elevados. 


EXE A/l PLO 5.4 


Determine os orbitais hfbridos para o boro em BF 3 . 

Para uma molecula planar trigonal como BF 3 , os orbitais com probabilidade de serem 
envolvidos na ligagao sao 2s, 2 p x e 2 p y . Isso pode ser confirmado encontrando-se a represen- 
tagao redutfvel no grupo de pontos D 3h dos vetores apontando para os tres elementos fluor e 
reduzindo-o a suas representagoes irredutfveis. O procedimento e o seguinte: 

Passo 1 Determinar a forma da molecula (RPECV), considerando que cada ligagao cr e cada 
par isolado sobre o atomo central seja um vetor apontando para fora do centro. 

Passo 2 Determinar a representagao redutfvel para os vetores e deduzir as representagoes 
irredutfveis que se combinam para formar a representagao redutfvel. 

Passo 3 Os orbitais atomicos que correspondem as representagoes irredutfveis sao aqueles 
usados nos orbitais hfbridos. 
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Usando as opera9oes de simetria do grupo D 3h , verificamos que a representat^ao redutivel 

r =a 1 '+e'. 
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Os orbitais atomicos que se combinam para formar os hibridos devem ter a mesma si¬ 
metria que Aj' e E'. Um orbital deve ter simetria A x ' e dois orbitais devem ter simetria E '. 
Portanto, devemos selecionar um orbital com simetria A x ' e um par de orbitais que tenham 
coletivamente simetria E '. Examinando as fun^oes na coluna da direita da tabela de carac- 
teres, vemos que o orbital s (nao listado, mas entendido como presente para a representa^ao 
totalmente simetrica) e o orbital d 2 possuem simetria A x '. No entanto, os orbitais 3 d, o or¬ 
bitais d de menor energia, sao muito ricos em energia para a liga^ao em BF 3 em compara^ao 
com 2 s. Portanto, o orbital 2 s 6 o colaborador para A^. 

As fungoes elencadas para a simetria E' coincidem com o conjunto p x , p y t o conjunto 
d x 2 -y\ d xy . Os orbitais d sao energeticamente inacessfveis; os orbitais 2 p x e 2 p y sao usados 
pelo atomo central. xvn 

Em geral, os orbitais usados na hibrida^ao sao os orbitais 2 s, 2 p x e 2 p y do boro, compreen- 
dendo os hibridos sp 2 familiares. A diferen9a entre essa abordagem e a orbital molecular 
e que estes orbitais sao combinados para formar os hibridos antes de considerarmos suas 
intera9oes com os orbitais do fluor. Como a simetria global e trigonal planar, o hibrido resul- 
tante deve ter essa mesma simetria. Entao os tres orbitais sp 2 apontam para os tres vertices de 
um triangulo e cada um interage com um orbital p do fluor para formar as tres liga9oes cr. O 
orbital 2 p z nao esta envolvido na liga9ao e, de acordo com a abordagem hibrida, esta vazio. 
Este orbital serve como um aceptor em rea9oes acido-base. 

EXERCICIO 5 . 11 Determine os tipos de orbitais hibridos que sao compativeis com a simetria 
do atomo central em 

a. PF 5 

b. [PtCl 4 ] 2 , um ion quadrado planar 

O procedimento para a determina9ao de hibridos e em alguns aspectos semelhante ao utili- 
zado na abordagem orbital molecular. A hibrida9ao usa vetores apontando para os atomos mais 
afastados e normalmente lida apenas com liga9oes cr. Uma vez que os hibridos a sao conhe- 
cidos, a liga9ao tt e adicionada, usando orbitais que nao participam da hibrida9ao. Tambem e 
possivel usar tecnicas de hibridiza9ao para liga9ao i r . 17 Como uma abordagem aproximada, a 
hibridiza9ao pode ser mais rapida do que a aproxima9ao orbital molecular, porque a aproxima- 
9ao orbital molecular usa todos os orbitais atomicos dos atomos e inclui tanto liga9ao cr quanto 
77 diretamente. A teoria dos orbitais moleculares ganhou destaque com base na sua capacidade 
de prever as energias relativas dos eletrons em moleculas com muito mais sucesso do que a 
abordagem do orbital hibrido . 17 


EXERCICIO 5.11 


Determine a representa9ao redutivel para todas as liga9oes cr, reduza-as a suas representa- 
9oes irredutiveis e determine os orbitais do enxofre utilizados na liga9ao para SOCl 2 . 


xvn Uma combinagao de um orbital p e um orbital d nao pode ser escolhida, porque os orbitais entre parenteses devem 
ser sempre considerados juntos. 
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Ha muitos livros descrevendo ligagoes e orbitais de moleculares, com 
nfveis variando desde aqueles ainda mais descritivos e qualitativos 
do que o tratamento dado neste capitulo ate aqueles idealizados para 
os teoricos interessados nos metodos mais recentes. Um classico que 
comega no nivel do presente capitulo e inclui muitos mais detalhes 
e a revisao de R. McWeeny's revision of Coulson’s Valence, 3rd ed., 
Oxford University Press, Oxford, 1979. Uma abordagem diferente 
que usa o conceito de orbitais geradores e o de J. G. Yerkade em A 
Pictorial Approach to Molecular Bonding and Vibrations, 2nd ed., 
Springer-Verlag, New York, 1997. A abordagem da teoria de grupo 
neste capitulo e semelhante a de F. A. Cotton em Chemical Applica¬ 
tions of Group Theory. 3rd ed., John Wiley & Sons, New York, 1990. 
Um livro mais recente que detalha a descrigao e de Y. Jean e F. Vola- 
tron, An Introduction to Molecular Orbitals. Traduzido e editado por 


J. K. Burdett, Oxford University Press, Oxford, 1993. Formas mo¬ 
leculares de J. K. Burdett's Molecular Shapes, John Wiley & Sons, 
New York, 1980, e B. M. Gimarc’s, Molecular Structure and Bond¬ 
ing, Academic Press, New York, 1979, sao ambos boas introduces a 
descrigao qualitativa de orbital molecular da ligagao. 

Este e o primeiro capitulo que inclui problemas envolvendo soft¬ 
ware de modelagem molecular. Uma discussao mais profunda de tal 
software esta alem do escopo deste texto. E. G. Lewars Computa¬ 
tional Chemistry, 2nd ed., Springer, New York, 2011 fornece uma 
introdugao acessfvel a teoria e aplicagoes da modelagem molecular. 
Alem disso, exemplos de usos de modelagem molecular nos cur- 
sos de qufmica sao discutidos em L. E. Johnson, T. Engel, J. Chem. 
Educ., 2011, 88, 569 e referencias citadas nele. 


Problemas 


5.1 Amplie a lista de orbitais considerados nas Figuras 5.2 e 5.3 5.5 

usando todos os tres orbitais p do atomo A e todos os cinco orbi¬ 
tais d do atomo B. Qual desses tern a correspondencia de sime- 
tria necessaria para orbitais ligantes e orbitais antiligantes? Essas 
combinagoes raramente sao vistas em moleculas simples, mas 
podem ser importantes em complexos de metais de transigao. 

5.2 A partir de orbitais moleculares, preveja a ligagao mais curta e 
explique rapidamente. 

a. Li 2 + Li 2 

b. f 2 + f 2 

c. He 2 + HHe + H 2 + 

5.3 A partir de orbitais moleculares, preveja a ligagao mais fraca e 
explique rapidamente. 

a. P 9 S 9 Cl 9 

b. s 2 + s 2 S 2 - 

c. NO” NO NO + 

5.4 Compare a ligagao em 0 2 2- , 0 2 " e 0 2 . Inclua as estruturas de 
Lewis, as estruturas orbitais moleculares, os comprimentos de 
ligagao e as forgas de ligagao em sua discussao. 


Embora o Ion peroxido 0 2 2- e o ion acetileto, C 2 2- sejam 
conhecidos ha muito tempo, o Ion diazenida N 2 2_ apenas foi 
preparado mais recentemente. Por comparagao com as outras 
especies diatomicas, preveja a ordem de ligagao, distancia de 
ligagao e o numero de eletrons desemparelhados para N 2 2_ . 
(consulte G. Auffermann, Y. Prots, R. Kniep, Angew. Chem., 
Int. Ed., 2001, 40, 547.) 

5.6 A espectroscopia eletronica de alta resolugao forneceu infor- 
magoes sobre os nfveis de energia e a distancia de ligagao no 
ion Ar 2 + . Prepare um diagrama de nivel de energia de orbital 
molecular para este fon. Como voce esperaria que a distancia de 
ligagao em Ar 2 + seja comparada com 198,8 pm, a distancia de 
ligagao em Cl 2 ? (Ver A. Wrist, F. Merkt, J. Chem. Phys., 2004, 
120, 638.) 

5.7 a. Prepare um diagrama de nivel de energia de orbital molecu¬ 

lar para NO, mostrando claramente como os orbitais atomi- 
cos interagem para formar OMs. 
b. Como seu diagrama ilustra a diferenga de eletronegatividade 
entre N e O? 
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c. Preveja a ordem de ligagao e o numero de eletrons desem- 
parelhados. 

d. NO + e NO - tambem sao conhecidos. Compare as ordens 
de ligagao destes ions com a ordem de ligagao de NO. 
Qual das tres moleculas voce preve que teria a ligagao 
mais curta? Por que? 

5.8 a. Prepare um diagrama de mvel de energia de orbital molecu¬ 

lar para o ion cianeto. Use esbogos para mostrar claramente 
como os orbitais atomicos interagem para formar OMs. 

b. Qual e a ordem de ligagao para cianeto, e quantos eletrons 
desemparelhados o cianeto tern? 

c. Qual orbital molecular de CN - voce preve que interagiria 
mais fortemente com um orbital Is de hidrogenio para 
formar uma ligagao H-C na reagao de CN - + H + —» HCN? 
Explique sua opgao. 

5.9 NF e uma molecula conhecida! 

a. Construa um diagrama de mvel de energia de orbital mole¬ 
cular para a NF, certificando-se de incluir desenhos que 
mostrem como os orbitais de Valencia de N e F interagem 
para formar orbitais moleculares. 

b. Qual e a ordem de ligagao mais provavel para a NF? 

c. Quais sao os grupos de pontos dos orbitais moleculares 
desta molecula? (Ver D. J. Grant, T-H. Wang, M. Vasiliu, 
D. A. Dixon, K. O. Christe, Inorg. Chem. 2011, 50, 1914 
para references e calculos teoricos de diversas moleculas 
pequenas e ions, tendo a formula N^.) 

5.10 O ion hipofluoreto, OF - , pode ser observado apenas com difi- 
culdade. 

a. Prepare um diagrama de mvel de energia de orbital mole¬ 
cular para esse ion. 

b. Qual e a ordem de ligagao e quantos eletrons desempare¬ 
lhados o ion tern? 

c. Qual e a posigao mais provavel para a adigao de H + para 
o ion OF - ? Explique sua resposta. 

5.11 A reagao de KrF 2 com AsF 5 em temperaturas entre -78 e 
-53°C produz [KrF] [AsF 6 ], um composto no qual KrF + inte¬ 
rage fortemente com AsF 6 - por meio de uma ponte de fluor, 
como mostrado. Voce imagina que a ligagao Kr—F seja mais 
curta em KrF + ou em KrF 2 ? Fornega uma breve explicagao. 
(Ver J. F. Lehmann, D. A. Dixon, G. J. Schrobilgen, Inorg. 
Chem., 2001, 40, 3002.) 


F 



/F 

Kr 

F^ 

5.12 Embora KrF + e XeF + tenham sido estudadas, KrBr + nao ainda 
foi preparado. Para KrBr + : 

a. Proponha um diagrama de orbital molecular, mostrando as 
interagoes dos orbitais da camada de Valencia s e p para 
formar orbitais moleculares. 

b. Em diregao a qual atomo o HOMO seria polarizado? Por 
que? 


c. Preveja a ordem de ligagao. 

d. Qual e mais eletronegativo, Kr ou Br? Explique sua res¬ 
posta. 

5.13 Prepare um diagrama de nivel de energia de orbital molecular 
para SH - , incluindo esbogos das formas orbitais e o numero 
de eletrons em cada um dos orbitais. Se um programa de 
calculo de orbitais moleculares estiver disponfvel, use-o para 
confirmar suas previsoes ou para explicar por que elas sao 
diferentes. 

5.14 O metileno, CH 2 , desempenha um papel importante em muitas 
reagoes. Uma possfvel estrutura de metileno e linear. 

a. Construa um diagrama de nivel de energia de orbital 
molecular para esta especie. Incluir esbogos dos grupos 
de orbitais e indicar como eles interagem com os orbitais 
apropriados do carbono. 

b. Voce espera que o metileno linear seja diamagnetico ou 
paramagnetico? 

5.15 O hidreto de berflio, BeH 2 , e linear na fase gasosa. 

a. Construa um diagrama de nivel de energia de orbital mole¬ 
cular para BeH 2 . Inclua esbogos dos grupos de orbitais e 
indique como eles interagem com os orbitais apropriados 
de Be. 

b. Se voce resolveu o Problema 5.14, compare os resultados 
desses dois problemas. 

5.16 Na fase gasosa, BeF 2 forma moleculas monomericas lineares. 
Prepare um diagrama de nivel de energia de orbital molecular 
para BeF 2 , mostrando claramente como os orbitais atomicos 
estao envolvidos na ligagao e quais sao nao ligantes. 

5.17 Para o composto XeF 2 , faga o seguinte: 

a. Esboce os grupos de orbitais da camada de Valencia para 
os atomos de fluor (com eixos z colineares com o eixo 
molecular). 

b. Para cada um dos grupos de orbitais, determine quais 
orbitais s , p e d mais externos do xenonio tern simetria 
apropriada para interagao e ligagao. 

5.18 Foi previsto que TaH 5 tenha simetria com um angulo 
axial H-Ta-H calculado de aproximadamente 117,5°. Usando 
a abordagem em seis etapas descrita na Segao 5.4.2, descreva 
a ligagao em TaH 5 com base na correspondencia de grupos 
de orbitais e orbitais do atomo central de acordo com sua 
simetria. (Ver C. A. Bayse, M. B. Hall, J. Am. Chem. Soc., 
1999, 121, 1348.) 

5.19 Descreva a ligagao no ozonio, 0 3 , com base na correspondencia 
de grupos de orbitais e orbitais do atomo central de acordo com 
sua simetria. Inclua tanto interagoes a quanto tt e tente colocar 
os orbitais resultantes em ordem aproximada de energia. 

5.20 Descreva as ligagoes em S0 3 , usando a teoria de grupo para 
encontrar os orbitais moleculares. Inclua tanto interagoes <x 
quanto it e tente colocar os orbitais resultantes em ordem 
aproximada de energia. (Os resultados reais sao mais com¬ 
plexes devido a hibridizagao de orbitais, mas uma descrigao 
simples pode ser encontrada pelos metodos apresentados 
neste capitulo.) 

5.21 O ion H 3 + ja foi observado, mas sua estrutura ainda e objeto de 
alguma controversia. Prepare um diagrama de nivel de ener¬ 
gia de orbital molecular para H 3 + , considerando sua estrutura 
cfclica. (O mesmo problema para uma estrutura linear e dado 
no Exercicio 5.4 na Segao 5.4.2). 
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5.22 Use argumentos de orbitais moleculares para explicar as estru- 
turas de SCN - , OCN - e CNO - e compare os resultados com as 
ilustragoes de eletron-ponto do Capftulo 3. 

5.23 Tanto os ions tiocianato quanto cianato ligam-se a H + atraves de 
atomos de nitrogenio (HNCS e HNCO), enquanto SCN - forma 
ligagoes com ions metalicos atraves de nitrogenio ou enxofre, 
dependendo do resto da molecula. O que isto sugere sobre a 
importancia relativa dos orbitais de 5 e N no OMs de SCN - ? 
(Dica: consulte a discussao sobre ligagao de C0 2 na Segao 5.4.2.) 

5.24 O ion tiocianato, SCN - , pode formar ligagoes com metais por meio 
de S ou N (ver problema 5.23). Qual e a probabilidade de cianeto, 
CN - , formar ligagoes com metais atraves de N, bem como C? 

5.25 O ions isomericos NSO - (tiazato) e SNO - (tionitrito) ja foram 
relatados. (S. P. So, Inorg. Chem ., 1989, 25, 2888). 

a. Com base nas estruturas de ressonancia destes ions, preveja 
qual seria mais estavel. 

b. Faga um esbogo das formas aproximadas dos orbitais tt e 
77* destes ions. 

c. Preveja qual ion teria a ligagao N — S mais curta e qual teria 
a vibragao de estiramento N—S de maior energia? (ligagoes 
mais fortes tern vibragoes com mais energia). 

5.26 Aplique o metodo de operador projegao para derivar o orbital de 
grupo CLASs para H 2 0 dado na Segao 5.4.3. Confirme usando 
os quadrados dos coeficientes em que as equagoes de fungao de 
onda do orbital de grupo sao normalizadas e que cada orbital 
Is contribui igualmente para os dois orbitais do grupo. 

5.27 Aplique o metodo do operador projegao para derivar o orbital de 
grupo CLASs para BF 3 com base nas representagoes irredutf- 
veis dadas na Figura 5.31 para conjuntos de orbitais 2s, 2p x , 2p y 
e 2 \p respectivamente. Empregue um conjunto de tres orbitais 
identicos, onde todos tenham a mesma tendencia (ou seja, os 
grupos de orbitais com simetria A x ', A 2 e A 2 na Figura 5.31) 
como ponto de partida. Para cada determinagao, fornega uma 
tabela como a da Segao 5.4.4 para tabular os coeficientes da 
fungao de onda, seus quadrados e como esses valores satisfa- 
zem simultaneamente o requisito de normalizagao e confirmam 
que cada orbital atomico contribui igualmente para cada con- 
junto de grupos de orbitais. 

5.28 Um conjunto de quatro grupos de orbitais derivados de quatro 
orbitais atomicos 3s e necessario para examinar a ligagao em 
[PtCl 4 ] - , um complexo quadrado planar. Deduza as equagoes 
de fungao de onda para estes quatro CLASs usando o esquema 
de marcagao 3s especificado, comegando com as representa¬ 
goes irredutfveis para esses grupos de orbitais. Usando esbogos 
dos orbitais deduzidos, caracteristicas de simetria de represen¬ 
tagoes e uma tabela de coeficientes como aquela da Segao 
5.4.4, deduza os CLASs nao derivados inicialmente da analise 
da tabela de em questao. Fornega equagoes normalizadas e um 
esbogo para cada orbital de grupo. 
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-o— 


3*(A) 
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3*(B) 
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5.29 O metodo do operador projegao tern aplicagoes alem da dedu- 
gao do grupo de orbitais CLASs. Deduza as equagoes de fun¬ 
gao de onda para os seis orbitais moleculares tt do benzeno, 
usando os marcadores especificados para cada orbital 2 p z . 
Primeiro, derive os CLASs iniciais usando cada represen- 
tagao do grupo de pontos D 6h \ algumas combinagoes vao 
ter resultado zero. Usando esbogos dos orbitais deduzidos, 
caracteristicas de simetria de representagoes e uma tabela de 
coeficientes como aquela da Segao 5.4.4, deduza as CLASs 
nao derivados inicialmente da analise da tabela de em ques¬ 
tao. Fornega equagoes normalizadas e um esbogo para cada 
orbital molecular tt. 


2 Pz( A ) 



2Pz(F) 


2p z (E) 


5.30 Embora o ion Cl 2 + nao tenha sido isolado, ele foi detectado em 
fase gasosa por espectroscopia UV. Uma tentativa de preparar 
este ion por reagao de Cl 2 com IrF 6 produziu Cl 2 + , mas o ion 
retangular Cl 4 + . (Ver S. Seidel, K. Seppelt, Angew. Chem., Int. 
Ed. , 2000, 39 , 3923.) 

a. Compare a distancia de ligagao e a energia de ligagao de 
Cl 2 + com Cl 2 . 

b. Com relagao a ligagao em Cl 4 + . Este ion contem duas liga¬ 
goes Cl—Cl curtas e duas muito mais longas. Voce espera 
que as menores distancias Cl—Cl em Cl 4 + sejam mais longas 
ou mais curtas do que a distancia Cl—Cl em Cl 2 ? Explique. 

5.31 BF 3 frequentemente e descrito como uma molecula na qual o 
boro e deficiente em eletrons, com uma contagem de eletrons 
de seis. No entanto, estruturas de ressonancia podem ser dese- 
nhadas nas quais o boro tern um octeto, com eletrons tt deslo- 
calizados. 

a. Desenhe essas estruturas. 

b. Encontre o orbital molecular na Figura 5.32 que mostra esta 
deslocalizagao e explique a sua opgao. 

c. BF 3 e o acido de Lewis classico, aceitando um par de ele¬ 
trons de moleculas com pares isolados. Encontre o orbital 
na Figura 5.32 que seja este aceptor; explique sua opgao, 
incluindo porque parece ser um bom aceptor de eletrons. 

d. Qual e a relagao entre os orbitais identificados nas Partes 
bee? 

5.32 SF 4 tern simetria C 2n . Preveja os possfveis esquemas de hibridi- 
zagao para o atomo de enxofre em SF 4 . 

5.33 Considere uma molecula AB 5 piramidal quadrada. Usando 
a tabela de carater C 4v. determine os possfveis esquemas de 
hibridizagao para o atomo central A. Qual voce esperaria ser o 
mais provavel? 

5.34 Em qufmica de coordenagao, sao conhecidas muitas especies 
quadrado-planares (por exemplo, [PtCl 4 ] 2- ). Para uma mole¬ 
cula planar quadrada, use a tabela de caracteres apropriada para 
determinar os tipos de hibridizagao possfveis para um metal 
circundado de forma quadrado-planar por quatro ligantes. Con¬ 
sidere apenas os hfbridos usados em ligagoes cr. 
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5.35 Para a molecula PC1 5 : 

a. Usando a tabela de caracteres para o grupo de pontos de 
PC1 5 , determine os possfveis tipos de orbitais hibridos que 
podem ser usados por p para formar ligagoes cr com os 
cinco atomos de Cl. 

b. Que tipo(s) de hibridos pode(m) ser usado(s) em ligagao 
com os atomos de cloro axial? E para os atomos de cloro 
equatorial? 

c. Considerando sua resposta a parte b, explique a observa- 
gao experimental que as ligagoes axiais P—Cl (219 pm) 
sao mais longas que as equatoriais (204 pm). 

Os problemas a seguir requerem o uso de software de modela- 

gem molecular. 

5.36 a. Identificar o grupo de pontos dos orbitais moleculares 1 af\ 

2a 1 af e \e" na Figura 5.32. 

b. Utilize software de modelagem molecular para calcular e 
exibir os orbitais moleculares de BF 3 . 

c. Algum dos orbitais moleculares mostra interagoes entre B 
eF? 

d. Imprima as contributes dos orbitais atomicos para os 
orbitais moleculares 3 af, 4af, laf, 1 af e 2 af, confir- 
mando (se possfvel) as combinagoes de orbitais atomicos 
mostradas na Figura 5.32. 

5.37 Os ions e moleculas NO + , CN“, CO e N 2 formam uma serie 
isoeletronica. As cargas nucleares variaveis tambem vao 
mudar os mveis de energia moleculares dos orbitais forma- 
dos a partir de orbitais atomicos 2 p (I 77 , 3 cr e I 77 *). Use o 
software de modelagem molecular para o seguinte: 

a. Calcular e exibir as formas destes tres orbitais moleculares 
para cada especie (CO e N 2 estao incluidos neste capitulo). 

b. Comparar as formas de cada um dos orbitais para cada 
uma das especies (por exemplo, as formas dos orbitais 177 
para cada um). Que tendencias voce observa? 

c. Comparar as energias de cada um dos orbitais. Para qual 
ha evidencias de hibridagao? 

5.38 O software de modelagem molecular tipicamente e capaz 
de fazer calculos em moleculas que sao hipoteticas, mesmo 
aparentemente bizarras, em suas estruturas. Comegando com 
N 2 , calcule e apresente os orbitais moleculares dos isoeletro- 
nicos CO, BF e BeNe (o que e verdadeiramente hipotetico!). 


Compare as formas do orbital molecular correspondente nesta 
serie. Que tendencias voce observa? 

5.39 Calcule e apresente os orbitais para a molecula linear BeH 2 . 
Descreva como eles ilustram a interagao dos grupos de orbi¬ 
tais mais externos com os orbitais sobre o atomo central. 
Compare seus resultados com a resposta ao Problema 5.15. 

5.40 Calcule e apresente os orbitais para a molecula linear BeF 2 . 
Compare os orbitais e suas interagoes com os de BeH 2 do Pro¬ 
blema 5.39. Em especial, indique os grupos de orbitais mais 
externos que nao interagem com os orbitais sobre o atomo 
central. 

5.41 O ion azida, N 3 “, e outra especie triatomica linear. Calcule e 
apresente os orbitais para este ion e compare os tres orbitais 
ocupados de maior energia com os de BeF 2 . Como os grupos 
de orbitais do atomo mais externo diferem em suas interagoes 
com os orbitais do atomo central? Como os orbitais se com¬ 
parand com os orbitais de C0 2 discutidos na Segao 5.4.2? 

5.42 Calcule e apresente os orbitais moleculares da molecula de 
ozonio, 0 3 . Quais orbitais mostram interagoes tt! Compare 
seus resultados com a resposta ao Problema 5.19. 

5.43 a. Calcule e apresente os orbitais moleculares para H 3 + linear 

e cfclico. 

b. Qual especie e mais provavel de existir (ou seja, qual e 
mais estavel)? 

5.44 O diborano, B 2 H 6 , tern a estrutura mostrada. 

a. Usando o grupo de pontos da molecula, crie uma repre- 
sentagao usando os orbitais Is nos hidrogenios como base. 
Reduza esta representagao e faga um esbogo dos grupos 
de orbitais correspondentes a cada uma das representagoes 
irredutiveis. (Sugestao: trate os hidrogenios em pontes e 
terminais separadamente.) 

b. Calcule e apresente os orbitais moleculares. Compare as 
imagens geradas por software com os esbogos do orbital 
de grupo da parte a, e explique como o hidrogenio pode 
formar “pontes” entre dois atomos de B (esse tipo de liga- 
gao sera discutido no Capitulo 8). 
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Qufmica acido-base e 
doadora-aceptora 



6.1 Modelos acido-base como conceitos organizadores 


Um objetivo antigo da qufmica e organizar as rea9oes usando modelos que representam as 
tendencias e fazer uma introspec9ao sobre quais propriedades dos reagentes sao pre-requisitos 
para uma altera9ao qufmica. Analisando as tendencias entre rea9oes semelhantes, e possfvel 
descobrir redoes estruturais-funcionais (por exemplo, como a geometria molecular e a estru- 
tura eletronica influenciam a reatividade?) e orientar a cria9ao de moleculas para uso pratico. 

Classificar as substancias como acidos e bases e algo importante desde os tempos antigos. 
Os alquimistas usaram a neutraliza9ao - rea9ao de um acido e uma base formando sal mais 
agua - para compilar as observa9oes sobre diferentes substancias envolvidas em rea9oes seme¬ 
lhantes. Sem as modernas ferramentas de analise estrutural, como a cristalografia de raios X e a 
espectroscopia por RMN, os alquimistas usavam seus sentidos: eles observaram os sabores dos 
acidos (azedos) e das bases (amargas) e as altera9oes de cor dos indicadores. Criaram-se muitas 
defin^oes de acido-base, mas apenas algumas foram amplamente adotadas. 

Este capftulo discute os principais modelos acido-base e sua aplica9ao em qufmica inorga- 
nica. Apos uma introdu9ao historica (Se9ao 6 . 1 . 1 ), os modelos sao apresentados na ordem real 
de seu desenvolvimento. Entre estes, temos as defin^oes atribufdas a Arrhenius (Se9ao 6 . 2 ), 
Brpnsted-Lowry (Se9ao 6 . 3 ) e Lewis (Se9ao 6 . 4 ). Essas se9oes enfatizam os desafios associa- 
dos com a quantifica9ao da acidez e da basicidade e as redoes entre a for9a do acido/base e a 
estrutura molecular. A aplica9ao de orbitais moleculares (ou seja, as intera9oes HOMO/LUMO), 
dos anos 1960 , para enquadrar as rea9oes acido-base de Lewis (Se9ao 6 . 4 . 1 ) permeia a qufmica 
inorganica e expande drasticamente a perspectiva sobre o que constitui uma rea9ao acido-base. 
Uma extensao das intera9oes HOMO/LUMO para for9as intermoleculares e abordado na Se9ao 6 . 5 . 
Por exemplo, os conceitos de orbital molecular acido-base permitem a racionaliza9ao de intera- 
9oes hospede-hospedeiro (Se9ao 6 . 5 . 2 ) envolvendo C 60 (figura no alto desta pagina 1 ). Por fim, 
o conceito de acidos e bases “duros” e “moles” e discutido na Se9ao 6.6. 


6.1.1 Historico dos modelos de acidos-bases 

A historia da qufmica e marcada com muitos modelos acido-base. Uma limita9ao da maioria 
dos modelos mais antigos e que eles sao aplicaveis somente a classes especfficas de compostos 
ou a um estreito conjunto de cond^oes. Uma ideia bastante limitante do seculo XVIII foi que 
todos os acidos contendo oxigenio, oxidos de nitrogenio, fosforo, enxofre e halogenios forma- 
riam acidos aquosos. No entanto, no infcio do seculo XIX, esta defin^ao foi considerada muito 
limitada; foram descobertos muitos compostos que nao continham oxigenio, mas mostravam 
comportamento associado com acidos. Por volta de 1838 , Liebig ampliou a defin^ao de acidos 
para “compostos contendo hidrogenio, em que o hidrogenio pode ser substitufdo por um metal.” 1 
O infcio do seculo XX foi caracterizado pela introdu9ao de alguns modelos que raramente sao 


1 0 desenho da estrutura molecular criado com dados CIF, de E. C. Constable, G. Zhang, D. Haussinger, C. E. Housecraft, 
J. A. Zampese, /. Am. Chem. Soc., 2011, 133, 10776, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o entendimento. 
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evocados na atualidade. A definigao de Lux-Flood 2 e baseada em oxido (O 2- ) como uma uni- 
dade transferida entre acidos e bases. A definigao de Usanovich 3 propoe que a classificagao de 
uma reagao acido-base requeira apenas a formagao de um sal. O aspecto amplo da definigao 
de Usanovich, que incluiu reagoes de oxidagao-redugao, foi criticada como sendo muito vasta. 
A abordagem de eletrofilo-nucleofilo de Ingold 4 e Robinson, 5 parte da quimica organica ver¬ 
nacular, e essencialmente a teoria de Lewis com a terminologia relacionada com reatividade: 
reagentes eletrofilicos sao acidos e reagentes nucleofilicos sao bases. A Tabela 6.1 resume a 
historia das definigoes de acido-base. 

6.2 Conceito de Arrenhius 

A quimica acido-base foi explicada satisfatoriamente em termos moleculares apos Ostwald 
e Arrhenius estabelecerem a existencia de ions em solugao aquosa, no final do seculo XIX 
(Arrhenius recebeu em 1903 o Premio Nobel de Quimica). Acidos de Arrhenius produzem Ions 
de hidrogenio 11 em solugao aquosa; bases de Arrhenius produzem ions hidroxido em solugao 
aquosa. A neutralizagao dos ions hidrogenio e hidroxido para formar agua, a equagao ionica 
liquida de 

HCl (aq) + NaOH(ag) H ? Q(/) > NaCl(a^) + H 2 0(7) 

e uma reagao acido-base classica de Arrhenius, com um sal (no caso, o NaCl) e agua como pro- 
dutos. O conceito de Arrhenius e util em solugoes aquosas, mas nao se aplica as muitas reagoes 
que ocorrem em outros solventes inorganicos, organicos, em fase gasosa ou no estado solido. 

TABELA 6.1 Historia da definigao de acido-base 


Definigoes _ _ Exemplos 


Descrigao 

Data 

Acido 

Base 

Acido 

Base 

Liebig 

~ 1776 

Oxido de N, P, S 

Reage com acidos 

so 3 

NaOH 


1838 

H substituivel pelo metal 

Reage com acidos 

hno 3 

NaOH 

Arrhenius 

1894 

Forma ion hidronio 

Forma ion hidroxido 

HCl 

NaOH 

Brpnsted-Lowry 

1923 

Doador de ion hidrogenio 

Aceptor de ion hidrogenio 

h 3 o + 

h 2 o 





h 2 o 

OH- 





nh 4 + 

nh 3 

Lewis 

1923 

Aceptor de pares de 
eletrons 

Doador de pares de eletrons 

Ag + 

nh 3 

Ingold-Robinson 

1932 

Eletrofilo (aceptor de 
pares de eletrons) 

Nucleofilo (doador de pares 
de eletrons) 

bf 3 

nh 3 

Lux-Flood 

1939 

Aceptor de ion oxido 

Doador de ion oxido 

Si0 2 

CaO 

Usanovich 

1939 

Aceptor de eletrons 

Doador de eletrons 

Cl 2 

Na 

Sistema solvente 

1950s 

Cation solvente 

Anion solvente 

BrF 2 + 

BrF 4 - 

Orbitais de 
fronteira 

1960s 

LUMO de aceptor 

HOMO de doador 

bf 3 

nh 3 


11 O conceito original de Arrhenius nao incluiu a solvatagao. Na pratica moderna, H 3 0 + , o ion hidronio, e comumente 
usado como uma abreviagao de H + (aq), e essa e a pratica adotada neste livro. A Uniao Internacional de Quimica Pura e 
Aplicada (IUPAC, sigla em ingles) recomenda que se use o termo oxonio para o H 3 0 + . A notaqao abreviada H + e utilizada 
frequentemente, para a qual a IUPAC recomenda o termo ion hidrogenio, em vez de protons. 
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6.3 Conceito de Bronsted-Lowry 

Br0nsted 6 e Lowry 7 definiram um acido como uma especie com tendencia a perder um ion 
hidrogenio e uma base como uma especie com tendencia a ganhar um ion hidrogenio. Por 
exemplo, a rea^ao de Br0nsted-Lowry de um acido forte com a base fraca nitrito em solu 9 ao 
aquosa seria: 


|-par conjugado- 1 

H 3 0 \aq) + NO 2 ~(aq) H 2 0(/) + HNO 2 (aq) 

I-par conjugado-1 

O acido forte hidronio perde (doa) H + para a base N0 2 “, para formar H 2 0 (a base conjugada 
de H 3 0 + ) e HN0 2 (o acido conjugado de N0 2 “). 

Em principio, a acidez de Br0nsted-Lowry de um acido geral HB poderia ser medida na 
fase gasosa, determinando-se a constante de equilibrio de 

HB(g) ^ H+(g) + B ~(g) 

No entanto, os valores AG° positivo e tipicamente grandes associados a ioniza 9 ao de gases 
tornam problematica esta medi 9 ao da acidez. O exame da ioniza 9 ao de HB explicito acima e 
impossivel em solu 9 ao; ions H + independentes nao existem em solu 9 ao por causa de sua forte 
intera 9 ao com as moleculas de solventes. 

O modelo de Br0nsted-Lowry determina explicitamente que os acidos geram diferentes 
acidos conjugados dependendo do solvente usado. Por exemplo, H 2 S0 4 produz H 3 0 + em agua, 
mas H 3 S0 4 + em acido sulfurico. A for 9 a dos acidos em solu 9 ao e inerentemente relacionada 
ao solvente. A classifica 9 ao de acidez ou basicidade de uma serie de determinados solutos em 
certo solvente pode, portanto, ser diferente em outro solvente. A estrategia de Br0nsted-Lowry 
e comparar acidos e bases conjugados , especies diferindo apenas pela presen 9 a ou ausencia de 
um proton, e descrever as rea 9 oes que ocorrem entre um acido mais forte e uma base mais forte 
para formar um acido mais fraco e uma base mais fraca, como no exemplo de H 3 0 + , reagindo 
com N0 2 “. Um acido mais forte tern uma maior tendencia a transference de um ion hidrogenio 
do que um acido mais fraco e uma base mais forte tern uma maior tendencia para aceitar um 
proton do que uma base mais fraca. O equilibrio sempre favorece a forma 9 ao de acidos e bases 
mais fracos. No exemplo mencionado, H 3 0 + e um acido mais forte do que HN0 2 e N0 2 “ e uma 
base mais forte do que H 2 0; o equilibrio situa-se a direita. 

Exemplos de Br0nsted-Lowry podem ser mostrados em solventes anfotericos que podem 
funcionar como um acido ou uma base, e cujos conjugados desempenham um papel fundamental. 
Na Tabela 6.2 encontram-se exemplos de solventes anfotericos. 


TABELA 6.2 Propriedades dos solventes anfotericos 


Solvente 

Cation acido 

Anion basico 

on(25°C) 

Ponto de ebuligao (°C) 

Acido sulfurico, H 2 S0 4 

h 3 so 4 + 

HS0 4 - 

3,4 (10°) 

330 

Fluoreto de hidrogenio, HF 

h 2 f + 

hf 2 - 

~ 12 (0°) 

19,5 

Agua, H 2 0 

h 3 o + 

OH- 

14,0 

100 

Acido acetico, CH 3 COOH 

ch 3 cooh 2 + 

ch 3 coo- 

14,45 

118,2 

Metanol, CH 3 OH 

ch 3 oh 2 + 

ch 3 o- 

16,6 

64,7 

Amonia, NH 3 

nh 4 + 

NH 2~ 

27 

-33,4 

Acetonitrila, CH 3 CN 

ch 3 cnh + 

ch 2 cn- 

34,4 

81 


Dados de W. L. Jolly, The Synthesis and Characterization of Inorganic Compounds, Prentice Hall, Englewood Cliffs, NJ, 
1970, pp. 99-101 e M. Roses, Anal. Chim. Acta, 1993 , 276, 223 ( pK ion para acetonitrila). 
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EXERCICIO 6.1 


Calcular a concentragao de CH 3 CNH + em CH 3 CN a 25 °C. 

Considere a equagao ionica liquida para a reagao de um acido forte (HC1) e uma base forte 
(NaOH) em solugao aquosa. Na agua, o acido H 3 0 + da ionizagao do HC1 e a base OH - da 
dissociagao de NaOH envolvem-se na transference de protons de Brpnsted-Lowry para formar 
H 2 0. A equagao ionica liquida apresenta o conjugado de acidos e bases de agua como reagentes: 

H 3 0 + (aq) + OH ~(aq) H 2 0(/) + H 2 0(/) 


Essa classe de reagao de Brpnsted-Lowry pode ocorrer em qualquer solvente anfoterico. 
Por exemplo, amonia liquida, NH 3 (o acido conjugado de NH 2 - ) e a base conjugada de NH 4 + , 
e um solvente util para reagoes impossiveis de ocorrer na agua, que e um oxidante mais forte. 
Embora NH 2 - reaja vigorosamente com H 2 0 para produzir seu acido conjugado NH 3 e OH - (a 
base conjugada de H 2 0), NH 4 C1 e NaNH 2 reagem em amonia liquida atraves da equagao de 
Brpnsted-Lowry ionica liquida 

NH 4 + +NH 2 “ NH 3^) . 2 NH 3 (Z) 


Como NH 4 + e um acido mais forte do que seu conjugado (NH 3 ), e NH 2 - e uma base mais 
forte do que seu conjugado (tambem NH 3 ), os produtos sao favorecidos. 

O conceito de Brpnsted-Lowry pode ser aplicado em qualquer solvente, independentemente 
se o solvente possui atomos de hidrogenio que possam participar. Por exemplo, o ciclopenta- 
dienila, [C 5 H 5 ] - , um anion comum em quimica de organometalicos, pode ser preparado em 
tetraidrofurano (THF, C 4 H g O) atraves da reagao do hidreto de sodio e ciclopentadieno (C 5 H 6 ). 
A acidez Brpnsted-Lowry de C 5 H 6 e reforgada, porque a carga negativa resultante e deslocali- 
zada dentro do aromatico [C 5 H 5 ] - . O hidreto e uma base extremamente forte, que reage vigoro¬ 
samente com a agua, e essa reagao deve ser realizada sob condigoes anidras. 


NaH + 


THF 



+ H 2 (g) 


ciclopentadieno ciclopentadienila 


A classificagao de H 2 como um acido conjugado (da base forte hidreto) e notavel. Ela enfa- 
tiza que qualquer molecula que contenha hidrogenio pode, em principio, funcionar como um 
acido de Brpnsted-Lowry, mesmo se alguns (por exemplo, hidrocarbonetos alifaticos, H 2 ) apenas 
funcionam como acidos sob condigoes extraordinarias . 111 


EXERCICIO 6.2 


Reagentes organolitios sao fontes de bases fortes de Brpnsted-Lowry em meios nao aquosos. 
Os equilibrios entre hidrocarbonetos e reagentes organolitios podem ser previstos por meio 
do conceito de Brpnsted-Lowry. Qual lado do seguinte equilibrio de troca Li/H deve ser favo- 
recido, se C 6 H 6 e um acido mais forte do que o ft-butano? IV 

CgHg + ft-C 4 H 9 Li \ C 6 H 5 Li + n-C 4 H 10 


6.3.1 Solventes nao aquosos e forga acido-base 

A referencia H 3 0 + /H 2 0/0H _ para quantificar a forga relativa de acidos e bases e util somente 
quando o acido examinado e inerentemente mais fraco do que H 3 0 + ou a base examinada e mais 
fraca que OH - . O ion hidronio e os 10 ns hidroxido sao o acido e a base mais fortes, respectiva- 

III O solvente tetraidrofurano e outra molecula com acidez de Brpnsted-Lowry excessivamente baixa, que resiste a de- 
pro tonaqao pelo hidreto de sodio. 

IV A preferencia de Brpnsted-Lowry e alcanqada muito lentamente neste caso, mas a rapida troca de Li/H ocorre apos a 
adiqao de tetrametiletilenodiamina (TMEDA), que aumenta a reatividade do n-C 4 H 9 Li. 
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mente, que podem existir em agua. Acidos inerentemente mais fortes que H 3 0 + nao podem ser 
diferenciados pela sua ionizaqao aquosa. Isto e chamado de efeito de nivelamento. Por causa 
do nivelamento, os acidos mtrico, sulfurico, perclorico e cloridrico sao todos igualmente fortes 
em solutes aquosas diluidas, essencialmente ionizando quantitativamente para H 3 0 + e a base 
conjugada correspondente. Nestes casos, sao necessarios solventes acidos mais fortes para dife- 
renciar a acidez. Por exemplo, o acido acetico, como a agua, e anfotero e pode aceitar protons de 
acidos classificados como fortes em agua, resultando em ionizaqao parcial. O ion CH 3 COOH 2 + 
e o acido mais forte que pode existir em acido acetico glacial (acido acetico a 100%). O solvente 
define um limite para a forqa efetiva do acido dissolvido. 

ch 3 cooh 

h 2 so 4 + CH 3 COOH , ch 3 cooh 2 + + hso 4 _ 


Em acido acetico glacial, a forqa relativa do acido de HC10 4 > HC1 > H 2 S0 4 > HN0 3 pode 
ser determinada. Da mesma forma, solventes basicos permitem a diferenciaqao das bases, o que 
nao poderia ser realizado em um solvente menos basico. 

Uma perspectiva fundamental no nivelamento e que a classificaqao de uma substancia como 
“fraca” ou “forte” e rigorosamente relacionada ao solvente. Uma base aquosa fraca pode ser 
forte em um solvente mais acido. Acidos aquosos fracos parecem fortes em solventes basicos. 
Por exemplo, a posiqao de equilibrio de 

ch 3 cooh 

NH 3 + CH 3 COOH(7) , NH 4 + +C 2 H 3 0 2 “ 

esta muito mais a direita no acido acetico do que o equilibrio de ionizaqao da amonia na agua. 

Solventes nao anfotericos, sem propriedades acidas nem basicas de Brpnsted-Lowry, nao 
limitam a acidez ou a basicidade do soluto, porque o soluto nao reage com o solvente. Nes¬ 
ses solventes, a forqa acido ou base inerente do soluto determina a reatividade, sem um efeito 
de nivelamento. Por exemplo, fontes de hidreto (por exemplo, LiAlH 4 , NaH) sao comumente 
empregadas como bases de Brpnsted-Lowry ou agentes redutores em solventes organicos (por 
exemplo, Et 2 0, hidrocarbonetos) onde nao e possivel ocorrer uma reaqao acido-base com o sol¬ 
vente. Nestes casos, as condiqoes da reaqao sao muitas vezes heterogeneas. A fonte de hidreto 
permanece insoluvel devido a sua falta de interaqao significativa com o solvente. Os efeitos 
acido-base do solvente e a compatibilidade dos reagentes com os solventes pretendidos devem 
sempre ser considerados ao planejar as reaqoes. 


6 . 3.2 Superacidos de Bronsted-Lowry 

Numa perspectiva de Brpnsted-Lowry, criar moleculas com bases conjugadas excessivamente 
fracas resulta em acidos que poderiam potencialmente transferir protons para especies que nao 
poderiam ser sensivelmente protonadas por acidos nivelados em agua (H 3 0 + ) ou acido sulfu¬ 
rico (H 3 S0 4 + ). George Olah ganhou o Premio Nobel de Quimica em 1994 com a descoberta 
e a aplicaqao de superacidos, soluqoes acidas mais acidas que o acido sulfurico. Olah propos 
usar superacidos para protonar especies monocationicas (por exemplo, o ion nitronio, abaixo) 
para produzir concentrates uteis de 10 ns dicationicos (carga = 2+) com maior reatividade. Ele 
criou o termo ativagao supereletrofilica para descrever o resultado da geraqao de pequenos 10 ns 
organicos, tendo uma grande quantidade de carga positiva. 8 


0 = N = 0 


super-HA 


2 + 


0 = N=0H 


A - 


Uma variedade de supereletrofilos dicationicos foram sintetizados, 9 e especies tricationicas 
formadas por protonaqao de triaril metanois foram relatadas recentemente. 10 Essas especies 
exibem novas reaqoes resultantes dos efeitos das cargas positivas precisamente orientadas. 

A acidez do superacido e medida pela funqao de acidez de Hammett: 11 


H 0 — pK BE + log 


[BH+] 


[B] 
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onde B e BH + sao indicadores de nitroanilina e seu acido conjugado, respectivamente. Quanto 
mais forte for o acido, mais negativo sera o valor de H 0 . Nesta escala, o H 0 do acido sulfurico 
100% e -11,9 (Tabela 6.3). 

O termo Magic Acid (literalmente, acido magico) foi criado pela observagao de que uma 
mistura de pentafluoreto de antimonio e acido fluorossulfurico dissolvia uma vela, demons- 
trando a capacidade do acido protonar os hidrocarbonetos. A capacidade dos superacidos ati- 
varem os hidrocarbonetos, e particularmente o metano, pela protona 9 ao, e uma area de intenso 
interesse, uma vez que o metano e o principal componente do gas natural. A abundancia de 
metano torna-o atraente como uma materia-prima para a smtese de moleculas mais complexas. 
Estudos computacionais tern proposto estruturas com liga^oes 2 centros 3 eletrons para CH 5 + , 
CH 6 2+ e ate mesmo CH 7 3+ , mas estas especies nao foram isoladas. v 

O cloreto de metanossulfonila, CH 3 S0 2 C1, pode ser preparado a partir de CH 4 e S0 2 C1 2 
em acido sulfurico ou acido triflico na presenga de um radical iniciador. 12 A sulfona 9 ao de 
CH 4 para acido metanossulfonico (CH 3 S0 3 H) foi obtida com S0 3 em H 2 S0 4 na presen^a 
de um radical iniciador. 13 Dissolvendo-se S0 3 em acido sulfurico resulta em “acido sulfurico 
fumegante”. Essa solu^ao superacida contem H 2 S 2 0 7 e acidos polissulfuricos superiores, todos 
mais fortes que H 2 S0 4 . 

Anions fluorados complexos sao formados em solu^oes de Acidos Magicos e HF-AF 5 
(A = As, Sb) que servem como contraions para cations supereletrofilicos. 

2 HF + 2 SbF 5 H 2 F + + Sb 2 F n ~ 

2 HS0 3 F + 2 SbF 5 H 2 S0 3 F + + Sb 2 F 10 (SO 3 F)“ 

Mistura superacida de AsF 5 e SbF 5 em HF podem protonar H 2 S, H 2 Se, AsH 3 , SbH 3 e 
H 2 0 2 . 14 Um exemplo da utilidade de tal rea^ao e a protona 9 ao de H 2 S em meios superacidos 
para produzir [H 3 S] [SbF 6 ], util como um reagente na smtese de [(CH 3 S) 3 S][SbF 6 ], o primeiro 
sal tritiossulfonico com tres substituintes RS. 15 

Agua e uma base forte em meio superacido. A presen^a de H 2 0 em HF-AsF 5 ou HF-SbF 5 
resulta quantitativamente nos sais hidronio [H 3 0][AsF 6 ] e [H 3 0][SbF 6 ]. 16 Esta habilidade dos 
superacidos gerarem um ambiente anidro (mas nao aprotico!) convertendo quantidades-tra 90 
de agua em hidronio tern sido explorada para preparar solu 9 oes de cations metalicos em estado 
de baixa oxida 9 ao a partir dos oxidos metalicos(II). Esses oxidos reagem imediatamente para 
formar agua, que e protonada para formar o hidronio. Ions metalicos divalentes foram isolados 
como [H 3 0 ][M][AsF 6 ] 3 (M = Mn, Co, Ni) por conversao dos oxidos de metais correspondentes 
em meios com HF-AsF 5 . 17 Rea 9 oes relacionadas foram alcan 9 adas com En 2 0 3 (En = elemento 
lantamdeo) 18 e CdO. 19 Alguns dos sais resultantes incorporam fluor, [SbF 6 ]“ e [Sb 2 F n ] - . 


TABELA 6.3 Superacidos comuns e sua acidez 


1 Acido 


H 0 i 

Acido fluoridrico a 

HF 

-11,0 

Acido sulfurico 

h 2 so 4 

-11,9 

Acido perclorico 

hcio 4 

-13,0 

Acido trifluorometanossulfonico (acido triflico) 

hso 3 cf 3 

-14,6 

Acido fluorossulfonico 

hso 3 f 

-15,6 

Magic Acict 0 

HS0 3 F-SbF 5 

-21 a-25 c 

Acido fluroantimonico 

HF-SbF 5 

-21 a-28 c 


a HF nao e um superacido, mas foi inclufdo para comparagao. Vale salientar que, embora o HF seja um acido fraco em solu^ao 
aquosa dilufda, HF concentrado e significativamente mais forte. 

h Magic Acid e uma marca registrada da Cationics, Inc. Columbia, SC. 
c Dependendo da concentra§ao (quanto de SbF 5 foi adicionado). 


v G. Rasul, G. A. Olah, G. K. Surya Prakash, J. Phys. Chem. A., 2012, 116, 756. Metano protonado, CH 5 + , tem sido 
relatado em solugoes superacidas. 
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6 . 3.3 Medidas termodinamicas em solu^ao 

Varias abordagens termodinamicas foram usadas para sondar a acidez e a basicidade em soloes. 
O impacto dos efeitos de solvatagao deve sempre ser considerado ao projetar estes experimentos. 

Comparando a acidez 

Uma propriedade caracteristica de qualquer acido e sua for 9 a. Uma maneira de avaliar a for 9 a 
dos acidos aquosos e quantificar a mudan 9 a de entalpia do 

HA(a^) + H 2 0(/) -> H 3 0 \aq) + A ~(aq) 

A medida direta dessa mudan 9 a de entalpia e complicada, uma vez que os acidos fracos 
nao se ionizam completamente (ou seja, a rea 9 ao acima e geralmente um equilibrio com uma 
concentra 9 ao relativamente grande de HA nao ionizado). Uma estrategia tradicional e aplicar 
a lei de Hess, usando dados termodinamicos das rea 9 oes que essencialmente chegam ao final. 
Por exemplo, a entalpia de ioniza 9 ao do acido fraco HA pode ser determinada medindo-se (1) 
a varia 9 ao de entalpia para a rea 9 ao HA com NaOH e (2) a varia 9 ao de entalpia para a rea 9 ao 
de H 3 0 + e NaOH: 

(1) HA (aq) + OH ~(aq) -> A ~(aq) + H 2 0(/) A H x 

(2) H 3 0 + (aq) + OYT(aq) -* 2 H z O(/) A H 2 

(3) HA(a^) + H 2 0<7) -> H 3 0 + (a<?) + A ~(aq) AH 3 = A H x - A H 2 

Esta estrategia nao e simples, ja que HA e parcialmente ionizado antes de OH - ser adicio- 
nado, complicando a determina 9 ao de A H v mas essa abordagem e um ponto de partida aceitavel. 
Tambem e possivel medir K a (atraves de curvas de titula 9 ao) em diferentes temperaturas e usar 
a equa 9 ao de van’t Hoff 


In K a 


-A // 3 | aa 3 

RT R 


1 -Aft 

para determinar simultaneamente A H 3 e A S 3 . A inclina 9 ao de um grafico In K a versus — e - 


A5, 


R 


e a intercec 9 ao e —. A precisao deste metodo requer que a A H 3 e A^ da ioniza 9 ao do acido 

nao varie sensivelmente na escala de temperatura utilizada. Dados para Aft, A S° e K para o 
acido acetico sao apresentados na Tabela 6.4. 


EXERCICIO 6.3 


Use os dados na Tabela 6.4 para calcular as varia 9 oes de entalpia e entropia associadas com 
a ioniza 9 ao do acido acetico em solu 9 ao aquosa (a terceira equa 9 ao na tabela) e examinar a 

1 

dependencia de K a da temperatura por representa 9 ao grafica In K a versus — Como comparar 
os valores de A ft obtidos por meio dessas duas abordagens? 

TABELA 6.4 Termodinamica da ionizagao do acido acetico 


AH°(kJ mol" 1 ) AS°(J mol" 1 • K) 


H 3 0 + (aq) + OH -(aq) -> 2 H 2 0(/) -55,9 80,4 

CH 3 COOH(a<?) + OH -(aq) - > H 2 Q(/) + C 2 H 3 0 2 -(a^) -56,3 _ -12, 0 

CH 3 COOH(a^) + H 2 0(/) H 3 0 + (a^) + C 2 H 3 0 2 “(a^) 

T (K) 303 308 313 318 

K a (x 10“ 5 ) 1,750 1,728 1,703 1,670 


323 

1,633 


NOTA: A//° e AS 0 para estas rea§5es mudam rapidamente com a temperatura. Calculos baseados nestes dados sao validos 
apenas na faixa de temperatura limitada mostrada acima. 
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Piridina 



Anilina 


Comparando a basicidade 

A basicidade tambem tem sido sondada medindo-se as entalpias das rea^oes de transference 
de protons entre acidos fortes e bases fracas. Uma escala de basicidade de Brpnsted foi estabe- 
lecida medindo-se as variagoes de entalpia associadas a protonagao das bases fracas em acido 
fluorossulfurico (HS0 3 F, um superacido [Segao 6.3.2]). As entalpias de protonagao para uma 
serie de bases nitrogenadas (Tabela 6.5; valores de A H cada vez mais negativos correspondem a 
basicidade mais forte em diregao a reagao com HS0 3 F) sao classificadas de modo que se com¬ 
pare favoravelmente com a classificagao dos valores pK BH + do acido conjugado correspondente 
(para solugao aquosa). 20 Quanto mais positivo o pK BH +, mais fraco o acido conjugado e mais 
forte a base nitrogenada conjugada. VI Esses dados implicam que varias propriedades molecula- 
res, por exemplo, efeitos estericos e indutivos (Segao 6.3.6), sao significativos em influenciar o 
comportamento acido/base. 


6 . 3.4 Acidez e basicidade de Bronsted-Lowry em fase gasosa 

As medidas mais puras da forga acido-base sao os parametros de acidez e basicidade em fase 
gasosa, onde os efeitos de solventes nao sao aplicaveis: 


HA(s) -> A ~(g) + H + (g) 

BH+(g) -> B (g) + U + (g) 


AG = Acidez em fase gasosa (AG) 

A H = Afinidade por protons (AP) 

AG = Basicidade em fase gasosa (BG) 
A H = Afinidade por protons (AP) 


TABELA 6.5 Basicidade das bases nitrogenadas selecionadas com agua e acido fluo- 
rossulfonico 


Base 

pK m+ ( H 2 0) 

-A/7 (HSO 3 F, kJ mol -1 ) 

Di-ft-butilamina 

11,25 

194,1 

Quinuclidina 

11,15 

191,6 

Dietilamina 

11,02 

199,5 

Dimetilamina 

10,78 

197,4 

Trietilamina 

10,72 

205,7 

Etilamina 

10,68 

195,9 

Metilamina 

10,65 

193,9 

Tri-n-buti lamina 

9,93 

189,2 

Trimetilamina 

9,80 

196,8 

2,4,6-trimetilpiridina 

7,43 

178,5 

2,6-dimetilpiridina 

6,72 

170,3 

4-metilpiridina 

6,03 

163,4 

Piridina 

5,20 

161,3 

Anilina 

4,60 

142,3 

3-bromopiridina 

2,85 

144,9 

2-bromopiridina 

0,90 

126,2 

2-cloropiridina 

0,72 

132,5 

3,5 -dicloropiridina 

0,67 

128,4 


Dados de C. Laurence e J.-F. Gal, Lewis Basicity and Affinity Scales Data and Measurement, John Wiley and Sons, United 
Kingdom, 2010, p. 5. A pK BH + da amonia e 9,25. 


VI Note que esaas bases sao classificadas a partir de sua basicidade para agua; a classificagao com base em mediqoes em 
HSO 3 F e diferente. Esse e um exemplo dos desafios associados com as determinagoes da basicidade; a classificagao da 
basicidade das mesmas bases normalmente varia de acordo com o solvente utilizado. 












6.3 Conceito de Bronsted-Lowry 


175 


As afinidades por protons e as basicidades em fase gasosa foram determinadas para milha- 
res de bases organicas neutras. A literatura sobre estes parametros e significativamente maior do 
que para a acidez em fase gasosa. Para a maioria das bases, os parametros termodinamicos AP 
e BG sao grandes e positivos; a reaqao e essencialmente de quebra de ligaqoes, sem o beneficio 
de qualquer solvataqao dos produtos. A afinidade por protons crescente e as magnitudes da 
basicidade em fase gasosa indicam dificuldades crescentes para remover o hidrogenio. Quanto 
mais positivos forem esses valores, mais forte sera B como uma base e mais fraco sera o acido 
BH + na fase gasosa. 21 Laurence e Gal criticaram a terminologia associada com a afinidade por 
protons e a basicidade em fase gasosa uma vez que uma afinidade e formalmente um potencial 
quimico enquanto a afinidade por protons e definida como uma entalpia. vn 

Embora a mediqao direta de AP e BG por meio das reaqoes mostradas ha pouco seja prati- 
camente impossivel, estes valores foram estimados, com a precisao melhorando com os avanqos 
na instrumentaqao quimica. No inicio do seculo XX, os ciclos termodinamicos de Born-Haber 
foram utilizados para estimar as afinidades por protons. Como com todas as abordagens com 
base em ciclos termodinamicos (Seqao 5.3.2), incertezas nos dados usados para construir um 
ciclo propagam-se para os valores calculados (no caso, a afinidade por protons). 

A espectrometria de massas moderna, as tecnicas de fotoionizaqao e a espectroscopia por 
ressonancia ciclotron de ion 22 revolucionaram a determinaqao da basicidade em fase gasosa. Essas 
tecnicas tern permitido que sejam obtidas basicidades em fase gasosa com resultados absolutos 
extremamente precisos para algumas moleculas, por meio de ciclos termodinamicos usando afini¬ 
dade eletronica e dados de energia de ionizaqao 23 ’ vm As basicidades absolutas em fase gasosa ate 
mesmo para algumas moleculas fornecem references valiosas para a determinaqao de valores BG 
para as bases para as quais a determinaqao direta de BG e problematica. A abordagem matematica 
e conceitualmente simples. Considere as equaqoes gerais de BG para B x e B 2 : 

BiH + - > Bi + H + A Gi = Basicidade de em fase gasosa 

B 2 H + -> B 2 + H + AG 2 — Basicidade de B 2 em fase gasosa 

Subtrair a segunda reaqao da primeira leva a 

BiH + + B 2 -> B! + B 2 H + AG = AG t —AG 2 

O AG para esta reaqao pode ser calculado a partir da constante de equilibrio 

B!H + + B 2 B! + B 2 H + 

AG = AG!-AG 2 = -RT\nK eq 

A interceptaqao de ions ( ion-trapping ) e a espectrometria de massa de reator de fluxo permitem 
que ions gasosos e moleculas neutras sejam confinados e alcancem o equilibrio apos um numero 
suficiente de colisoes. A constante de equilibrio entao pode ser deduzida pela mediqao da pressao 
parcial do gas (para B x e B 2 ) e por espectrometria de massa das intensidades de ions (para BjH + 
e B 2 H + gasosos). O AG resultante fornece a diferenqa de basicidade em fase gasosa entre e 
B 2 . Se a basicidade em fase gasosa absoluta de qualquer base e conhecida, pode ser determinado 
o valor de BG da outra. Afinidades de protons posteriormente sao determinadas por meio da 
equaqao AG = A H- TAS, com a “entropia de basicidade” aproximada por abordagens de quimica 
quantica. A Tabela 6.6 mostra as afinidades de protons e as basicidades em fase gasosa para 
bases nitrogenadas, com as bases sendo classificadas em ordem decrescente de basicidade em 


vn O potencial quimico e definido como ( — J . 

V dn J P T 

vm Os detalhes dessas medigoes vao alem do escopo deste texto. Como exigem um feixe de eletrons ionizantes, as 
medidas das afinidades de protons e das basicidades em fase gasosa para muitas especies tern grandes incertezas, por- 
que as moleculas envolvidas frequentemente estao em estados excitados (com excesso de energia alem de seus estados 
fundamentals), e algumas especies nao produzem o acido necessario como um fragmento gasoso. Relativamente poucas 
moleculas sao ideais para essa analise. 
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fase gasosa. A maioria das bases organicas apresenta valores de BG entre 700 e 1000 kJ mol 
Compilaqoes dos valores de AP e BG estao dispomveis 24 


TABELA 6.6 Basicidade em fase gasosa e afinidades por protons para as bases nitro- 
genadas 


1 Base 

BG (kJ mol ^ 

AP (kJ mol -1 ) ! 

Tri-rz-butilamina 

967,6 

998,5 

Quinuclidina 

952,5 

983,3 

Trietilamina 

951,0 

981,8 

Di-ft-butilamina 

935,3 

968,5 

2,6-Dimetilpiridina 

931,1 

963,0 

Dietilamina 

919,4 

952,4 

Trimetilamina 

918,1 

948,9 

4-metilpiridina 

915,3 

947,2 

Piridina 

898,1 

930,0 

Dimetilamina 

896,5 

929,5 

3-bromopiridina 

878,2 

910,0 

Etilamina 

878,0 

912,0 

2-bromopiridina 

873,0 

904,8 

2-cloropiridina 

869,0 

900,9 

Metilamina 

864,5 

899,0 

Anilina 

850,6 

882,5 

Amonia 

819,0 

853,6 


Dados de C. Laurence e J.-F. Gal, Lewis Basicity Affinity Scales Data and Measurement, John Wiley and Sons, United 
Kingdom, 2010, p. 5. 


6 . 3.5 Superbases de Bronsted-Lowry 

Dados termodinamicos para quinuclidina (AP = 983,3 kJ mol -1 ) e seu acido conjugado ( pK a = 
11,15 em agua) salientam sua basicidade relativamente alta. Qual e o limite superior da basicidade 
de Brpnsted-Lowry que ainda e compativel com a alta seletividade para deprotonaqao? Embora 
o nivelamento limite a forqa operacional de todas as bases de Brpnsted-Lowry inerentemente 
mais fortes do que o hidroxido em agua, os carbanions extremamente basicos (por exemplo, 
reagentes de Grignard e organolitios) estao sempre presentes em smtese organica. Quanto mais 
alta a nucleofilicidade desses carbanions, menor sua tolerancia em relaqao a muitos grupos fun- 
cionais, o que estimula a smtese de bases de Brpnsted-Lowry fortes, que exibem tolerancia mais 
ampla e seletividade extremamente alta para reaqoes de deprotonaqao. 25 Os referidos carbanions 
sao altamente basicos de Brpnsted-Lowry e nucleofflicos; uma virtude das bases organicas sem 
cargas e sua nucleofilicidade reduzida. Ha tambem a motivaqao para realizar deprotonaqoes em 
smteses sem hidroxidos inorganicos. 26 

Superbases foram classificadas como aquelas com afinidades por protons em fase gasosa > 
1000 kJ mol -1 , 27 acima das bases citadas na Tabela 6.6. Exemplos de superbases organicas sao 
mostrados na Figura 6.1. Sao bases fracas em agua, mas apresentam caracteristicas superbasicas 
em solventes organicos. 

A superbase organica l,8-diazabiciclo[5.4.0]undec-7-eno (DBU) e muito utilizada em smtese 
organica (AP = 1048 kJ mol -1 ). O l,8-bis(dimetilamino) naftaleno (AP = 1028 kJ mol -1 ) e, as 
vezes, chamado de “esponja de protons”. Acredita-se que sua forte basicidade de Brpnsted-Lowry 
seja oriunda de dois efeitos: (1) o alivio do bloqueio esterico de dois substituintes dimetilamino 
nas proximidades (se os pares nao ligantes adotam posiqoes opostas para reduzir a repulsao 
pi-pi os grupos metila sao aproximados), e (2) a formaqao de uma forte ligaqao de hidrogenio 
intramolecular a protonaqao. 23 E instrutivo que o l,3-bis(dimetilamino) propano consideravel- 
mente mais flexivel tambem seja uma superbase (AP = 1035 kJ mol -1 ) muito embora esta 


t N. do RT.: trata-se de abreviatura do par isolado, e nao da repulsao de duas ligagoes tt. 
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l,8-bis(dimetilamino) naftaleno 



1,8-diazabiciclo[5.4.0]undec-7-eno (DBU) 



1 ,1,1 -tris( 1 -aminopropil)metilamino 

FIGURA 6.1 Superbases organicas. 

molecula nao seja suscetivel a repulsao estericamente forgada pi-pi presente no l,8-bis(dimetila- 
mino) naftaleno. O efeito indutivo da substituigao de alquila versus arila parece mais importante 
do que o alivio da repulsao pi-pi para proporcionar caracteristicas superbasicas quando estas 
duas moleculas sao comparadas. A adigao de substituintes da propilamina a metilamina produz 
NH 2 C(CH 2 CH 2 CH 2 NH 2 ) 3 (AP = 1072 kJ mol -1 ). 28 Apos a protonagao, os bragos da propila¬ 
mina enrolam-se, colocando mais atomos de nitrogenio em contato com o proton, estabilizando 
o acido conjugado. 

A possibilidade de utilizar piridinas 2,6-di-substituidas e quinuclidinas 2,6,7-tri-substitu- 
ldas, onde as caracteristicas dos substituintes apresentam atomos remotos com pares isolados 
para estabilizar o hidrogenio pela protonagao, sao superbases propostas que foram exploradas 
por abordagens computacionais. 29 Ha interesse em sintetizar quelatos de protons macrociclicos 
como superbases organicas cataliticamente ativas, 30 e foi relatado um novo motivo estrutural 
para superbases apresentando aminas secundarias enjauladas. 31 Os hidroxidos de metais alca- 
linos, de igual basicidade em solugao aquosa, tern afinidade protonica IX na ordem LiOH (1000 
kJ mol -1 ) < NaOH < KOH < CsOH (1118 kJ mol -1 ). Essa ordem corresponde ao carater ionico 
crescente das ligagoes metal alcalino-hidroxido. 

6 . 3.6 Tendencias na basicidade de Bronsted-Lowry 

Dados sobre as correlagoes entre a basicidade em fase gasosa e aquosa fornecem um ponto 
de partida para considerar a importancia dos efeitos eletronicos, estericos e de solvatagao nas 
reagoes de transference de protons. As Figuras 6.2 e 6.3 fornecem tais correlagoes, fazendo-se 
o grafico da basicidade em fase gasosa versus a basicidade aquosa (com base no pK a do acido 
conjugado) para as bases nitrogenadas listadas nas Tabelas 6.5 e 6.6. Maior posicionamento no 
eixo y indica maior basicidade em fase gasosa, enquanto o aumento do pK a do acido conjugado 
indica maior basicidade em agua. A inspecgao inicial desses graficos revela que a maior basici¬ 
dade em fase gasosa nao se traduz necessariamente como maior basicidade aquosa (por exemplo, 
tri-/ 2 -butilamina em comparagao com di-ft-butilamina), assim como a maior basicidade em fase 
aquosa nem sempre se correlaciona com a maior basicidade em fase gasosa (por exemplo, a 
amonia em relagao a 2,6-dimetilpiridina). Explorar esses dados revela tendencias na basicidade 
de Brpnsted-Lowry e enfatiza o papel essencial do solvente em influenciar a basicidade. 

Efeitos indutivos sao uteis para racionalizar as tendencias nas Figuras 6.2 e 6.3. Por exem¬ 
plo, tanto a basicidade em fase gasosa quanto na aquosa aumentam como: 

NH 3 < NH 2 Me < NH 2 Et < NHMe 2 < NHEt 2 < NHBu 2 



IX Afinidades por protons de hidroxidos inorganicos nao podem ser obtidas a partir de medigoes diretas da transferencia 
de protons, mas sim pelos ciclos de Born-Haber usando outros dados termodinamicos. 
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FIGURA 6.2 Basicidade em fase gasosa vs pK a para amonia e aminas alquil-substituidas. 
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FIGURA 6.3 Basicidade em fase gasosa vspK a para amonia e aminas aromaticas. 

A substituigao de grupos alquilicos por hidrogenio dentro da serie de amonia para aminas 
primarias para aminas secundarias resulta em centros de nitrogenio progressivamente mais ricos 
em eletrons e bases de Brpnsted-Lowry mais fortes. Dentro desta serie, uma cadeia de alquila 
mais longa aumenta o efeito. Da mesma forma, metilpiridinas sao bases de Brpnsted-Lowry 
mais fortes do que a piridina. A substituigao de atomos ou grupos altamente eletronegativos (por 
exemplo, fluor, cloro, CF 3 ou CF 3 S0 2 ) resulta em bases mais fracas, ao empurrar a densidade 
de eletrons para longe do atomo basico de Brpnsted. As halopiridinas sao bases muito mais 
fracas do que a piridina. Os valores de acidez da fase gasosa na Tabela 6.7 ilustram o impacto 
da crescente substituigao de CF 3 S0 2 . 

TABELA 6.7 Impacto da substituigao de CF 3 S0 2 na acidez em fase gasosa 


HA(g)-> A (g) + H + (g) AG = Acidez em fase gasosa (AG) 


Acido 

AG (kJ mol ] ) 

cf 3 so 2 ch 3 

1422 

cf 3 so 2 nh 2 

1344 

(CF 3 S0 2 ) 2 NH 

1221 

(CF 3 S0 2 ) 2 CH 2 

1209 


Dados de J.-F. Gal, P.-C. Maria, E. D. Raczynska, J. Mass Spectrom., 2001, 36, 699. 
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Os efeitos indutivos fornecem uma maneira razoavel de racionalizar essa classificaqao de 
basicidade em fase gasosa: 

NMe 3 < NHEt 2 < NHBu 2 < NEt 3 < NBu 3 

Como tri-Ti-butilamina e mais basica do que trietilamina em fase gasosa, podemos postular 
que a trimetilamina e menos basica que as aminas secundarias, uma vez que os dois longos 
grupos alquila e hidrogenio aumentam a densidade de eletrons no nitrogenio mais que tres gru- 
pos metila. Talvez mais interessante ainda seja a classificaqao da basicidade aquosa das aminas 
a seguir, que parece contradizer a racionalizaqao indutiva de seus valores em fase gasosa. As 
aminas terciarias sao mais fracas do que o esperado. 

NMe 3 < NBu 3 < NEt 3 < NHEt 2 < NHBu 2 

Alem disso, em soluqao aquosa, as aminas metil-substituidas tern basicidades na ordem de 
NHMe 2 > NH 2 Me > NMe 3 > NH 3 como apresentado na Tabela 6.5 e mostrado na Figura 6.2. 
As aminas etil-substituidas sao na ordem de NHEt 2 > NEt 3 > NH 2 Et > NH 3 . Nessas series, as 
aminas terciarias sao mais fracas do que o esperado, devido a menor solvataqao de seus cations 
protonados. Magnitudes da entalpia de solvataqao para a reaqao geral 

nh 4 _„r +(g) JML nh 4 _„r,> 9 ) 

estao na ordem NH 3 R + > NH 2 R 2 + > NHR 3 + . X A solvataqao depende do numero de atomos de 
hidrogenio disponiveis para formar ligaqoes de hidrogenio O • • • H-N com agua. Com menos 
atomos de hidrogenio disponiveis para formar ligaqoes de hidrogenio, as moleculas mais alta- 
mente substituidas sao tornadas menos basicas. A concorrencia entre estes efeitos de induqao 
e a solvataqao cria a ordem confusa de basicidade da soluqao. A oportunidade maxima para a 
formaqao de ligaqoes de hidrogenio com NH 4 + em meio aquoso desempenha um papel impor- 
tante na basicidade da soluqao de NH 3 ser mais forte que todas as bases na Figura 6.3, apesar 
de NH 3 apresentar a menor basicidade em fase gasosa entre essas bases. A Figura 6.3 mostra 
tambem que a piridina e a anilina tern maiores basicidades em fase gasosa do que a amonia, 
mas sao bases mais fracas do que NH 3 em soluqao aquosa. A maior basicidade de NH 3 em agua 
tambem e atribuida a melhores ligaqoes de hidrogenio com NH 4 + em relaqao aos ions piridinio 
ou anilmio. 32 

Os efeitos estericos sao menos obvios a partir dessas correlaqoes. Por exemplo, a 2,6-dime- 
tilpiridina, apesar do volume esterico adjacente ao atomo de nitrogenio, e mais basica do que 
4-metilpiridina tanto em soluqao quanto em fase gasosa. No entanto, considere a seguinte clas- 
sificaqao de basicidade em soluqao aquosa: 



Poderiamos esperar que 2-r-butilpiridina fosse mais basica do que 2-metilpiridina com base 
nos efeitos indutivos, mas o maior volume esterico butilico terciario atenua a basicidade por ques- 
toes estericas, tornando o nitrogenio menos acessivel e mais dificil de solvatar apos a protonaqao. 
Outro efeito esterico lida com uma mudanqa de geometria que acompanha a protonaqao; o poten- 
cial de bloqueio esterico no acido conjugado pode atenuar a basicidade. Embora o bloqueio este¬ 
rico frequentemente exerqa papeis importantes na compreensao da acidez/basicidade de Eewis 
(Seqao 6.4.7), o pequeno tamanho do proton torna esses efeitos estericos menos importantes 
na aferiqao da basicidade de Brpnsted-Eowry das aminas. Por exemplo, as basicidades em fase 
gasosa de quinuclidina (l-azabiciclo[2.2.2]octano, 952,5 kJ mol -1 ) e trietilamina (951,0 kJ mol -1 ) 
sao quase identicas, embora os parametros geometricos associados ao sistema da quinuclidina 
ciclica permaneqam essencialmente inalterados apos a protonaqao, e uma mudanqa estrutural 
maior acompanhe a conversao de trietilamina para o ion trietilamonio. 


x E. M. Arnett, J. Chem. Ed., 1985, 62, 385 revisa os efeitos da solvatagao, com muitas referencias. 
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6 . 3.7 For$a acida de Bronsted-Lowry de compostos binarios de hidrogenio 

Os compostos binarios do hidrogenio (aqueles que contem somente hidrogenio e um outro ele- 
mento) variam desde os acidos fortes HC1, HBr e HI ate a base fraca NH 3 . Outros, tais como 
CH 4 , quase nao mostram propriedades acido-base. Algumas destas moleculas - em ordem cres- 
cente de acidez em fase gasosa, da esquerda para a direita - sao mostradas na 'igura 6.4. 

Duas tendencias aparentemente contraditorias sao vistas nesses dados. A acidez e elevada 
com o aumento do numero de eletrons no atomo central, seja transversalmente na tabela ou 
para baixo; mas os efeitos da eletronegatividade sao opostos para as duas didoes (Figura 6.5). 
Dentro de cada coluna da tabela periodica, a acidez aumenta descendo a serie, como em H 2 Se 
> H 2 S > H 2 0. O acido mais forte e o elemento maior e mais pesado, situado abaixo na tabela 
periodica, contendo o nao metal de menor eletronegatividade do grupo. Uma explica^ao para isso 
e que as bases conjugadas (SeH - , SH - e OH - ) com os maiores atomos do grupo principal tern 
baixa densidade de carga e, portanto, uma menor atra^ao de ions hidrogenio (a liga 9 ao H—O e 
mais forte do que a liga 9 ao H—S, que por sua vez e mais forte do que a liga 9 ao H—Se). Como 
resultado, as moleculas maiores sao acidos fortes, e sua base conjugada e mais fraca. 

Por outro lado, dentro de um periodo, a acidez e maior para os compostos de elementos em 
dire 9 ao a direita, com maior eletronegatividade. O argumento da eletronegatividade usado ha 
pouco nao e aplicavel aqui, porque nesta serie, os elementos mais eletronegativos formam os 
acidos mais fortes. A ordem de for 9 a acida segue esta tendencia: NH 3 < H 2 0 < HF. 

As mesmas tendencias gerais de acidez sao observadas em solu 9 ao aquosa. Os tres acidos 
hidroalogenicos mais pesados - HC1, HBr e HI - sao igualmente fortes na agua por causa do 
efeito de nivelamento. Todos os outros compostos binarios do hidrogenio sao acidos mais fracos, 
sua for 9 a diminui em dire 9 ao a esquerda da tabela periodica. Amonia e metano nao apresentam 
comportamento acido em solu 9 ao aquosa, e nem o silano (SiH 4 ) e a fosfina (PH 3 ). 


Menos acido 

Ho 


ch 4 nh 3 h 2 o 


Mais acido 


HF 

SiH 4 PH 3 H 2 S HC1 

GeH 4 AsH 3 H 2 Se HBr 
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1700 1600 1500 1400 
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FIGURA 6.4 Entalpia de ioniza^ao em kJ mol -1 para a reagao HA {g) A ~{g) + H + {g) (o mesmo 
que a afinidade de protons, Se^ao 6.3.4). 

(Dados de J. E. Bartmess, J. A. Scott e R.T. Mclver, Jr., J. Am. Chem. Soc., 1979, 101, 6046; valor de 
AsH 3 de J. E. Bartmess e R.T. Mclver, Jr., Gas Phase Ion Chemistry, M.T. Bowers, ed., Academic Press, 
New York, 1979, p. 87.) 
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FIGURA 6.5 Tendencias em acidez e eletronegatividade de hidretos binarios. 
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6 . 3.8 For^a dos oxiacidos de Bronsted-Lowry 

A forga acida dos oxiacidos de cloro em solugao aquosa e classificada como se segue: 

HC10 4 > HC10 3 > HC10 2 > HOC1 
Os valores de pK destes acidos sao: 

OOO 

I I I 

H—O—Cl—O H —O—Cl—O H —O—Cl H —O —Cl 

I 

o 


Acido 

HCI0 4 mais forte 

HCI0 3 

HCI0 2 HOCI mais fraco 

pK a (298 K) 

(-10) 

-1 

2 

7,2 

Para oxiacidos com varios hidrogenios ionizaveis, os valores de pK aumentam em cerca de 

cinco unidades com cada remogao de protons 

. sucessiva: 




h 3 po 4 h 2 po 4 - 

HP0 4 2 - 

h 2 so 4 

HS0 4 - 

P K a (298 K) 

2,15 7,20 

12,37 

<0 

2 


As tendencias nesses valores de pK a sao racionalizadas com base na eletronegatividade e nos 
argumentos de ressonancia. Atomos de oxigenio tem uma alta eletronegatividade e influenciam a 
distribuigao da densidade de eletrons nas moleculas. No caso de oxiacidos, a eletronegatividade 
de um atomo de oxigenio terminal e maior que a eletronegatividade do grupo OH (Segao 3.2.3). 
O resultado liquido e uma diminuigao da densidade de eletrons que apoia a ligagao O—H (jun- 
tamente com a forga da ligagao) a medida que o numero de atomos de oxigenio aumenta. Isso 
torna a ligagao O—H mais suscetivel a clivagem heterolitica associada com a transference de 
protons de Brpnsted-Lowry. Conforme aumenta o numero de atomos de oxigenio, aumenta a 
forga acida do oxiacido. 

A carga negativa das bases conjugadas de oxiacidos e estabilizada pela deslocalizagao, repre- 
sentada por formas de ressonancia, onde cada atomo de oxigenio terminal recebe progressiva- 
mente uma carga negativa. A base conjugada e estabilizada em maior medida conforme aumenta 
o numero de atomos de oxigenio para esta deslocalizagao da carga negativa. Quanto mais eficaz- 
mente a carga negativa e deslocalizada, mais fraca sera a base conjugada e mais forte o acido. 

6 . 3.9 Acidez de Bronsted-Lowry dos cations aquosos 

Os cations de metais de transigao apresentam comportamento acido em solugao; o impacto de 
um ion de metal carregado positivamente em suas moleculas de agua esta relacionado com o 
efeito indutivo em oxiacidos. As ligagoes O—H da agua ligadas a 10 ns de metais de transigao sao 
enfraquecidas, uma vez que a densidade de eletrons da ligagao e direcionada para o metal. Por 
exemplo, Fe 3+ aquoso e acido, com especies de ferro amarelo ou marrom formadas por reagoes 
onde ocorre a transference de protons a partir de moleculas de agua solvatadas resultando em 
hidroxido ligado. 

[Fe(H 2 0) 6 ] 3+ (^) + H 2 0(/) -» |Fe(H 2 0) 5 (0H)| 2+ ta/) + H 3 0 + (aq) 

[Fe(H 2 0) 5 (OH)] 2+ (a<7) + H 2 0(/) -> [Fe(H 2 0) 4 (0H) 2 ] + (a^) + H ?1 0 + to/) 

Em solugoes mais basicas, as pontes de hidroxido ou oxido sao formadas entre atomos 
metalicos, resultando em cations com carga positiva bastante elevada. Quanto maior a carga 
positiva, maior a acidez das moleculas de agua ligadas, e por fim o hidroxido de metal precipita. 
Um possivel primeiro passo neste processo e 

H 

2[Fe(H 2 0) 5 (0H)] 2 + ^ [(H 2 0) 4 Fe^ ^Fe(H 2 0) 4 ] 4+ +2 H 2 0 

H 
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TABELA 6.8 Acidos de Bronsted-Lowry do fon metalico hidratado (298 K) 


Ion metalico 

K a 

Ion metalico 

K a 

Fe 3+ 

6,7 x 10“ 3 

Fe 2+ 

5 x 10“ 9 

Cr 3+ 

1,6 x 10“ 4 

Cu 2+ 

5 x 10- 10 

Al 3+ 

1,1 x 10" 5 

Ni 2+ 

5 x 10- 10 

Sc 3+ 

1,1 x 10“ 5 

Zn 2+ 

2,5 x 10- 10 


NOTA: estas sao as constantes de equilfbrio para [M(H 2 0) w ]” + + H 2 0 v [M(H 2 0) m _ 1 (0H)] (w 1)+ + H 3 0 + . 


Ions metalicos com maiores cargas e raios menores sao acidos mais fortes. Os cations de 
metais alcalinos nao mostram essencialmente nenhuma acidez, os cations de metais alcalinos 
terrosos tem apenas baixa acidez, ions 2+ de metais de transigao sao fracamente acidos, ions 
3+ de metais de transigao sao moderadamente acidos e ions que teriam cargas de 4+ ou mais, 
como ions monoatomicos, sao acidos tao fortes em solugoes aquosas que existem apenas como 
ions oxigenados. Neste extremo de cargas altas, o cation sem metal nao e mais uma especie 
detectavel. Em vez disso, ions como permanganato (Mn0 4 _ ), cromato (Cr0 4 2- ), uranila (U0 2 + ), 
dioxovanadio (V0 2 + ) e vanadilo (V0 2 + ) sao formados, com numeros de oxidagao de 7, 6, 5, 5 
e 4 para os metais, respectivamente. As constantes de dissociagao acida para ions de metais de 
transigao sao apresentadas na Tabela 6.8. 

6.4 Conceito de acido-base de Lewis e orbitais de fronteira 

Lewis 33 definiu uma base como um doador de par de eletrons e acido como um aceptor de 
par de eletrons. XI A quimica inorganica moderna usa extensivamente a definigao de Lewis, que 
engloba a definigao de Brpnsted-Lowry, uma vez que H + aceita um par de eletrons de uma base 
de Brpnsted durante a protonagao. A definigao de Lewis expande muito a lista de acidos, para 
incluir ions metalicos e compostos do grupo principal e fornece uma estrutura para reagoes nao 
aquosas. A definigao de Lewis inclui reagoes tais como 

Ag + + 2 :NH 3 -> [H 3 N:Ag:NH 3 ] + 

com o ion de prata como um acido e amonia como uma base. Nesta classe de reagao, o acido e 
base de Lewis se combinam para produzir um aduto. A ligagao que une o acido e base de Lewis 
chama-se ligagao covalente coordenada. Esta ligagao apresenta um par de eletrons comparti- 
lhados que originou-se da base de Lewis. xn O aduto trifluoreto de boro-amonia, BL 3 • NH 3 , e 
um complexo acido-base de Lewis classico. A molecula de BL 3 descrita nas Segoes 3.1.4 e 5.4.6 
e trigonal planar. As ligagoes B—L sao altamente polarizadas em virtude da grande diferenga 
de eletronegatividade entre fluor e boro. O boro e frequentemente descrito como deficiente em 
eletrons. Os eletrons alojados no HOMO da molecula de amonia interagem com o LUMO vazio 
do BL 3 - que tem uma grande contribuigao do orbital 2 .p z do boro (Ligura 5.32) - para formar 
o aduto. Os orbitais moleculares envolvidos estao representados na Figura 6.6, e seus niveis de 
energia sao mostrados na Figura 6.7. A forga motriz para a formagao de aduto e a estabilizagao 
dos eletrons do HOMO doador. 

As ligagoes B—F em BF 3 • NH 3 sao curvadas para longe da amonia em uma geometria 
quase tetraedrica. O aduto trifluoreto de boro-eter dietila relacionado, BF 3 • 0(C 2 H 5 ) 2 , e usado 
na smtese. O HOMO do eter dietilico possui densidade de eletrons significativa no oxigenio, 
como refletido na estrutura de Lewis atraves de dois pares de pares nao ligantes para o oxigenio. 
Esses eletrons sao relativamente ricos em energia e podem ser estabilizados por meio de intera- 
gao com um LUMO adequado. Neste caso, os eletrons do HOMO atacam o LUMO centrado no 
boro, alterando a geometria em torno de B, de planar para quase tetraedrica, conforme mostrado 
na Figura 6.8. Como resultado, BF 3 , com um ponto de ebuligao -99,9 °C e eter dietilico com 


XI Uma base de Lewis e tambem chamada de um nucleofilo, e um acido de Lewis e tambem chamado de um eletrofilo. 
xn Em uma ligagao covalente padrao, como em H 2 , cada atomo fornece formalmente um eletron para cada par ligante. 
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FIGURA 6.7 Diagrams de nivel de energia simplificado 
para ligagao doador-aceptor em BF 3 • NH 3 . 


um ponto de ebuligao de 34,5 °C, formam um aduto com um ponto de ebuligao de aproximada- 
mente 125 °C. Nesta temperatura, a ligagao covalente coordenada dissocia-se para produzir BF 3 
e 0(CH 2 CH 3 ) 2 . As propriedades fisicas e quimicas dos adutos sao muitas vezes radicalmente 
diferentes dos componentes acido e base de Lewis. 

Os adutos acido-base de Lewis envolvendo ions de metal sao chamados compostos de 
coordenagao; sua quimica sera discutida nos Capitulos 9 a 14. 

6.4.1 Orbitais de fronteira e rea^oes acido-base 34 

A descrigao do orbital molecular das reagoes acido-base na Segao 6.4 usa orbitais moleculares 
de fronteira, aqueles na fronteira ocupada e nao ocupada, que pode ser ainda ilustrada em mais 
detalhes por NH 3 + H + —» NH 4 + . Nesta reagao, o orbital a x contendo o par isolado de eletrons 
da molecula de amonia (Figura 5.30) combina-se com o orbital Is vazio do ion hidrogenio para 
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FIGURA 6.8 Forma^ao do boro aduto trifluoreto-eter numa pers- 
pectiva de Lewis. 
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formar orbitais ligantes e antiligantes. O par isolado no orbital a x de NH 3 e estabilizado por 
esta interagao, conforme mostrado na Figura 6.9. O ion NH 4 + tem a mesma estrutura de orbital 
molecular que o metano, CH 4 , com quatro orbitais ligantes (a x e tf) e quatro orbitais antiligan¬ 
tes (tambem a x e t 2 ). Combinando os sete orbitais de NH 3 e um orbital H + , acompanhados pela 
mudanga na simetria do C 3v para T d , temos os oito orbitais de NH 4 + . Quando os oito eletrons de 
Valencia sao colocados nestes orbitais, um par entra no orbital ligante a v e tres pares entram nos 
orbitais ligantes t 2 . O resultado final e uma redugao de energia, quando a x nao ligante torna-se 
t 2 ligante, tornando o NH 4 + combinado mais estavel do que NH 3 + H + separados. O HOMO da 
base NH 3 interage com o LUMO do H + acido, resultando em uma mudanga na simetria, criando 
um novo conjunto de orbitais, um ligante e um antiligante. 

Na maioria das reagoes acido-base de Lewis, uma combinagao de HOMO-LUMO forma 
novos orbitais HOMO e LUMO do produto. Orbitais de fronteira, cujas formas e simetrias 
permitem a sobreposigao significativa, e cujas energias sao similares, formam orbitais ligantes 
e antiligantes uteis. Se as combinagoes de orbitais nao tem nenhuma sobreposigao util, nao e 
possivel qualquer ligagao final, e eles nao podem formar produtos acido-base. xm 

Quando as formas do HOMO de uma especie e o LUMO de outra especie correspondem, 
forma-se ou nao um aduto estavel, dependendo das energias orbitais. A formagao de uma ligagao 
covalente coordenada robusta requer uma razoavel proximidade da energia entre esses orbitais. A 
medida que as energias destes orbitais ficam mais dispares, a transference de eletrons do HOMO 
para o LUMO se torna mais provavel, resultando em uma possivel reagao de oxidagao-redugao 
(sem formagao de aduto). Um aspecto fascinante do modelo de Lewis e que uma unica especie 
pode atuar como um agente oxidante, um acido de Lewis, uma base de Lewis ou um agente redu- 
tor, dependendo do outro reagente. Com efeito, desde que cada molecula por definigao possui 
um HOMO e um LUMO, todas as moleculas em principio podem funcionar como um acido ou 
base de Lewis. Embora previsoes usando esta abordagem sejam dificeis, quando as energias dos 
orbitais nao sao conhecidas, esta perspectiva e util para racionalizar muitas reagoes, conforme 
ilustrado nos exemplos a seguir. 
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FIGURA 6.9 Niveis de energia molecular de NH 3 + H + ^ NH 4 + . 


xm Em casos menos comuns, os orbitais com a geometria e a energia necessarias nao incluem o HOMO. Essa possibilida- 
de deve ser lembrada. Quando isso acontece, o HOMO e geralmente um par isolado que nao tem a geometria necessaria 
para a ligaqao com o acido. 
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EXEMPLO 6.1 


A agua desempenha papeis diferentes que podem ser compreendidos a partir da perspectiva 
de interagoes de orbitais de fronteira. 


Agua como agente oxidante 

Um exemplo seria a reagao da agua com o calcio. Nesta situagao, os orbitais de fronteira da 
agua tern significativamente menos energia do que os orbitais de fronteira do calcio (metais 
alcalinos reagem da mesma forma, mas tern apenas um eletron em seu orbital de s mais 
alto). XIV As energias sao suficientemente diferentes e nenhum aduto pode se formar, mas a 
transference de eletrons ocorre a partir da base de Lewis para o acido de Lewis. Ninguem 
classificaria Ca como uma base de Lewis em quimica introdutoria, mas e assim classificada 
dentro deste modelo! 

Da simples transference de eletrons de calcio para agua, podemos esperar a formagao de 
H 2 0“, mas a transference de eletrons para o LUMO antiligante de H 2 0 resulta no enfraque- 
cimento da ligagao O-H, levando-a a formagao de gas hidrogenio. H 2 0 e reduzida a H 2 e 
OH - , e Ca e oxidado para Ca 2+ : 


- 3d 


— 4s 


LUMO — 

11 

HOMO— 

H 2 0 Ca 


2 H 2 0(/) + Ca(s)-> Ca 2+ (aq) + 2 OH ( aq ) + H 2 (g) (agua como oxidante) 


Embora a diferenga relativamente ampla de energia entre as orbitas participantes de Ca e 
H 2 0 desempenhe um papel importante na forga motriz desta reagao, a termodinamica asso- 
ciada com a solvatagao do ion e a evolugao do gas tambem e vital. 


Solvatagao de um anion 

Se orbitais com formas correspondentes tern energias semelhantes, os orbitais ligantes ao 
aduto resultantes terao energia menor do que o HOMO da base de Lewis, e uma diminuigao 
liquida de energia (estabilizagao de eletrons no novo HOMO) leva a formagao de um aduto. 
A estabilidade do aduto depende da diferenga entre a energia total do produto e a energia 
total dos reagentes. 

Um exemplo com agua como aceptor (com orbitais de fronteira de energia mais baixa) e 
sua interagao com o ion cloreto: 


— 4s 

LUMO— UUtl, 

3„ 

HOMO— com onenta ? a ° 

adequada para interagir 

com oH 2 0 LUMO 

h 2 o Cl - 


n H 2 0(/) + Cl ->[C1(H 2 0 )n\ (agua como um acido de Lewis) 


O produto e cloreto solvatado. Neste caso, a agua e o aceptor, usando como LUMO um or¬ 
bital antiligante centrado principalmente nos atomos de hidrogenio (Figura 5.28). O HOMO 
de cloreto e um orbital 3 p ocupado por um par de eletrons. Esta abordagem de orbitais de 
fronteira pode ser aplicada a muitas interagoes lon-dipolo. 

Solvatagao de um cation 

Um reagente com orbitais de fronteira com menos energia do que os da agua (por exemplo, 
Mg 2+ ) permite que a agua atue como um doador. Neste exemplo, o aduto resultante e um 
cation de metal solvatado: 


LUMO — 


HOMO— 


HoO 


— 3s 

w w w 0 

- 2 p 


Mg- 


. 2 + 


6 H 2 0(/) + Mg 2+ -> [Mg(H 2 0) 6 ] 2+ (<2^) (agua como uma base de Lewis) 

A agua desempenha o seu papel tradicional como uma base de Lewis, contribuindo prin- LUMO — 


cipalmente com um par isolado vindo de HOMO, que e o orbital 2 p y do atomo de oxigenio 
(Figura 5.28). O LUMO do ion magnesio (Mg 2+ e o acido de Lewis) e o orbital 3s vazio. 

Este modelo fornece uma perspectiva introdutoria da forga motriz para a formagao de cations 
metalicos hidratados. Mais detalhes serao fornecidos no Capitulo 10. 

Agua como agente redutor 

Por fim, se o reagente tern orbitais de fronteira com muito menos energia do que os orbitais da 
agua (F 2 , por exemplo), a agua atua como um redutor e transfere eletrons para o outro reagente. 


homqL 


H ? 0 


nn 


XIV 


Orbitais de fronteira podem ser orbitais atomicos, bem como orbitais moleculares. 
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O destino da H 2 0 nao e o resultado instantaneo da transferencia de eletrons (H 2 0 + ), mas a 
formagao de oxigenio molecular e ions hidrogenio: 

2 H 2 0(/) + 2 F 2 (g)-> 4 F ~{aq) + 4 H + (aq) + 0 2 (g) (agua como redutor) 


Podemos agora exprimir a definigao de Lewis de acidos e bases, em termos de orbitais de 
fronteira: 

Uma base tem um par de eletrons em um HOMO de simetria adequada para intera- 

gir com o LUMO do acido. 

Uma excelente interagao de energia entre o HOMO da base e o LUMO do acido leva 
a formagao de aduto, com uma ligagao covalente coordenada. Diferengas mais dispares de 
energia entre os orbitais de fronteira podem resultar em reagoes de oxirredugao iniciadas pela 
transferencia de eletrons da base para o acido. Embora esse modelo deva ser considerado em 
conjunto com outras consideragoes (mais notavelmente termodinamicas) para prever o destino 
dos reagentes potenciais, a perspectiva de orbitais de fronteira fornece um quadro conceitual 
para a analise das reagoes. 

6.4.2 Suporte espectroscopico para as intercedes de orbitais de fronteira 

As reagoes do I 2 como um acido de Lewis com solventes basicos de Lewis mostram de modo 
evidente o efeito da formagao de aduto. As mudangas espectrais causadas pelas variagoes na 
energia dos niveis energeticos eletronicos participantes (Figuras 6.10 e 6.11) sao impressio- 
nantes. Os maiores niveis de energia de I 2 sao mostrados a esquerda na Figura 6.10, com uma 
ordem de ligagao de 1 devido aos orbitais preenchidos ligantes 9cr e 477 e antiligantes 477 * 
I 2 gasoso e violeta, absorvendo luz perto de 500 nm, para afetar a excitagao eletronica do nivel 
477^* para o nivel 9 ct m *. Esta absorgao, ampliada devido a excitagao do I 2 gasoso nos estados 
fundamentais e excitados vibracionais e rotacionais, remove fotons das partes amarelas, verdes 
e azuis do espectro visivel, transmitindo vermelho e violeta que se combinam para formar a cor 
violeta observada. 

Em solventes como o hexano, com orbitais de fronteira, nem amena nem robusta capacidade 
de formagao de aduto nem da transferencia de eletrons com I 2 , a estrutura eletronica do iodo e 
essencialmente inalterada, e a cor permanece essencialmente a mesma violeta. Os espectros de 
absorgao de I 2 gasoso e solugoes de I 2 em hexano sao quase identicos na faixa visivel (Figura 6.11). 
No entanto, no benzeno e em outros solventes de eletrons 77, a cor se torna mais avermelhada; 
e nos bons doadores - como eteres, alcoois e aminas - a cor se torna distintamente marrom. A 
solubilidade do I 2 tambem aumenta, a medida que a capacidade do solvente para interagir como 
um doador para I 2 e reforgada. A interagao de um orbital doador do solvente com LUMO 9 a * 
I 2 resulta em um orbital ligante ocupado com menor energia e um orbital antiligante desocupado 
de maior energia. Como resultado, a transigao 77 * —» a * para o aduto I 9 + doador e deslocada 
para maior energia, e o pico de absorbancia e desviado para o azul. A cor transmitida se desloca 
em diregao a cor marrom (combinagao de vermelho, amarelo e verde), uma vez que mais luz 
amarela e verde atravessa. A agua e um doador pobre para o LUMO I 2 ; I 2 e muito pouco solu- 
vel em agua. Em contraste, I - , um doador excelente para o LUMO de I 2 ; I - reage com I 2 para 
formar I 3 _ , que e muito soluvel em agua, produzindo uma solugao marrom. Quando a interagao 
entre o doador e I 2 e forte, o LUMO do aduto e deslocado para uma energia maior, resultando 
na transigao doador-aceptor (77 * —» a *) com mais energia. As ligagoes covalentes coordenadas 
formadas nestes adutos sao chamadas de ligagoes de halogenio (Segao 6.4.5). 

Alem da absorgao de doador-aceptor, uma nova banda ultravioleta (230 a 400 nm, TC 
marcada na Figura 6.11) aparece durante a formagao de aduto. Esta absorgao e associada com 
a transigao a —» cr* entre os dois orbitais formados pela interagao entre os orbitais de fronteira. 
Como o orbital doador (neste caso, do solvente ou I - ) contribui ao maximo para reduzir o orbi¬ 
tal a do aduto, e o LUMO de I 2 contribui ao maximo para o orbital cr* do aduto, a transigao 
TC transfere um eletron de um orbital que e principalmente de composigao de doador para um 
que e principalmente de composigao de aceptor. Por isso o nome transferencia de carga (TC) 
para esta transigao. A energia dessa transigao e menos previsivel, porque depende da energia do 
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FIGURA 6.10 Transigoes eletronicas nos adutos l 2 . 

orbital doador. Essas transigoes resultam em um desvio na densidade de eletrons, de uma regiao 
do aduto para outra, pela excitagao. Os fenomenos de transferencia de carga sao evidentes em 
muitos adutos e fornecem mais evidencias experimentais para a utilidade do modelo de reati- 
vidade dos orbitais de fronteira. A transferencia de carga em complexos de metais de transigao 
sera discutida no Capitulo 11. 

6.4.3 Quantifica0o da basicidade de Lewis 

Um esforgo significativo ja foi dedicado para quantificar a basicidade de Lewis. Deste ponto de 
vista, a basicidade de Lewis e definida como a tendencia termodinamica de uma substantia 
para atuar como uma base de Lewis. Medidas comparativas desta propriedade sao fornecidas 
pelas constantes de equilibrio para a formagao de aduto das bases de Lewis com um acido de 
referenda comum. 35 Um desafio importante e identificar um acido de referenda adequado para 
avaliar uma variedade de bases. Como a basicidade de Lewis e um fenomeno complicado, que 
e modificado sutilmente por efeitos estericos e eletronicos, a classificagao da basicidade para 
um conjunto de bases de Lewis pode variar dependendo do acido de referenda utilizado. Como 
discutido anteriormente para a afinidade por protons (Segao 6.3.4), as medigoes em fase gasosa 
sao ideais para determinar as basicidades de Lewis, sem a complicagao de efeitos da solvatagao. 
No entanto, na pratica, a maioria dos dados termodinamicos para bases de Lewis foram obtidos 
em solugao, com importante atengao a selegao do solvente. Um solvente ideal para esses estudos 
dissolveria uma variedade de bases, mas sem reagir significativamente com estes solutos como 
um acido de Lewis. xv Alem disso, uma base de Lewis pode se tornar menos basica por um 


xv Em sua essencia, espera-se que um solvente interaja principalmente com solutos atraves das formas de dispersao. 
Solventes nessa categoria (por exemplo, hidrocarbonetos) em geral sao limitados aos solutos relativamente apolares. As 
vezes, solventes mais polares devem ser empregados, tornando a quantificagao da basicidade de Lewis mais complicada, 
ja que a entalpia associada a solvatagao desempenha um papel crescente. 
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FIGURA6.11 Espectros de l 2 
com diferentes bases. 



Comprimento de onda (nm) 

O vapor de L e roxo ou violeta, absorvendo perto de 520 nm, sem bandas de transference de carga. 



Comprimento de onda (nm) 


l 2 em hexano e roxo ou violeta, absorvendo perto de 520 nm, com banda de transference de 
carga em cerca de 225 nm. 
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Comprimento de onda (nm) 

l 2 em benzeno e vermelho-violeta, absorvendo perto de 500 nm, com banda de transference 
de carga em cerca de 300 nm. 



Comprimento de onda (nm) 


l 2 em metanol e marrom-amarelado, absorvendo perto de 450 nm, com uma banda de transference 
de carga perto de 240 nm e urn ombro em 290 nm. 
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l 2 em Kl aquoso e marrom, absorvendo perto de 360 nm, com bandas de transference de 
carga em energia mais alta. 
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determinado acido de Lewis em um solvente em relagao ao outro solvente. Selecionar um unico 
solvente que atenda a esses criterios para muitas bases de Lewis e uma tarefa dificil. 

Com este desafio de delineamento experimental em mente, quantificar a basicidade de Lewis 
e simples na teoria. As constantes de equilibrio para a formagao de aduto ( K BA , mais comumente 
expresso como log K BA ) podem ser classificadas atraves do aumento da K BA ou log K BA para 
comunicar a crescente basicidade de Lewis da base utilizada para a formagao do aduto. 
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As solubilidades de I 2 em solventes diferentes fornecem uma maneira qualitativa para ava- 
liar a basicidade de Lewis destes solventes em relagao a I 2 . A Tabela 6.9 mostra os valores de 
log K ba para a formagao de adutos do acido de Lewis I 2 com bases de Lewis nos solventes CC1 4 
e CHC1 3 . E interessante notar que estas cinco bases apresentam a mesma classe de basicidade 
de Lewis em relagao a I 2 nestes solventes. No entanto, as basicidades absolutas sao bastante 
diferentes. Por exemplo, N,N-dimetilformamida e aproximadamente cinco vezes mais basica em 
relagao a I 2 em CC1 4 que em CHC1 3 . E com base nestes dados, (C 6 H 5 ) 3 P=Se e um pouco mais 
basico em relagao a I 2 em CHC1 3 do que em CC1 4 , embora todas as outras bases sejam mais 
basicas que acido em CC1 4 . 

As evidencias espectroscopicas para a formagao de aduto I 2 (Segao 6.4.2) sugerem que a 
medigao espectroscopica da basicidade de Lewis seja possivel. A exigencia e que o acido de 
Lewis de referenda deve apresentar uma mudanga espectroscopica quando da formagao do 
aduto (por exemplo, um deslocamento quimico em RMN, mudanga no espectro UV-Vis ou IV) 
que possa ser atribuida principalmente a forga da ligagao covalente coordenada dentro do aduto. 
Embora essas medigoes espectrais sejam geralmente de rotina (Figura 6.11), sua confiabilidade 
em avaliar com precisao a basicidade de Lewis deve ser confirmada atraves da correlagao desses 
dados (por exemplo, qual foi a amplitude da variagao no deslocamento quimico ou na absorgao 
visivel?) para valores de K BA ou A H° para as reagoes de complexagao. 

6.4.4 A escala de afinidade do BF 3 para a basicidade de Lewis 

O acido de Lewis BF 3 e a referenda mais comumente empregada para analisar a basicidade de 
Lewis. A afinidade do BF 3 por muitas bases foi medida em solugao de diclorometano, onde a 
afinidade e definida como a magnitude da variagao de entalpia de formagao de aduto: 

BF 3 + Base de Lewis CH 2 C1 2 g ase L ew j s —BF 3 —A H° = BF 3 Afinidade 

Essas entalpias devem ser corrigidas para o A H° para BF 3 dissolvendo-se no solvente. Apos 
este ajuste, afinidades de BF 3 crescentes indicam ligagao covalente coordenada forte, conse- 
quentemente aumentando a basicidade de Lewis da base para BF 3 . Algumas afinidades de BF 3 
estao listadas na Tabela 6.10. Os efeitos estericos e eletronicos, sugeridos por estes dados serao 
discutidos nas Segoes 6.4.6 e 6.4.7. 


TABELA 6.9 log K BA para (l 2 • adutos base de Lewis) em diferentes solventes (298 K) 


Base de Lewis 

log K ba em CCI 4 

log K ba em CHCI 3 j 

tetra-hidrofurano 

0,12 

-0,44 

N, A-dimetilformamida 

0,46 

-0,22 

(C 6 H 5 ) 3 P=0 

1,38 

0,89 

(C 6 H 5 ) 3 P=S 

2,26 

2,13 

(C 6 H 5 ) 3 P=Se 

3,48 

3,65 


Dados de Lewis Basicity and Affinity Scales Data and Measurement, John Wiley and Sons, p. 33, 91-101, 295-302. 
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TABELA 6.10 Afinidades do BF 3 por bases de Lewis em CH 2 CI 2 (298 K) 


1 Base de Lewis 

Afinidade por BF 3 (kJ mol -1 ) i 

4-dimetilaminopiridina 

151,55 

Trimetilamina 

139,53 

3-metilpiridina 

130,93 

4-fenilpiridina 

129,50 

Piridina 

128,08 

2-metilpiridina 

123,44 

2-fenilpiridina 

103,34 

Trimetilfosfina 

97,43 

tetraidrofurano 

90,40 

2-trifluorometilpiridina 

82,46 

2-^r?-butilpiridina 

80,10 

Tetraidrotiofeno 

51,62 


Dados de Lewis Basicity and Affinity Scales Data and Measurement, John Wiley and Sons, p. 33, 91-101, 295-302. 


Das bases de Lewis na Tabela 6.10, a 4-dimetilaminopiridina tem a maior afinidade por 
BF 3 eea base de Lewis mais forte. Quais sao os extremos de afinidade por BF 3 ? Essa questao e 
interessante. Revela a grande variedade de moleculas que podem funcionar como bases de Lewis 
para BF 3 . A super base (Brpnsted) l,8-diazabiciclo[5.4.0]undec-7-eno (DBU, Figura 6.1) tambem 
tem uma afinidade muito grande por BF 3 (159,36 kJ mol -1 ). Afinidades muito baixas por BF 3 
foram relatadas para o eteno (5,4 kJ mol -1 ) e o propeno (6,9 kJ mol -1 ) em nitrogenio liquido. 
No entanto, esses dados nao podem ser comparados diretamente com os valores determinados 
em diclorometano (Tabela 6.10). Nestes adutos, os hidrocarbonetos insaturados presumivelmente 
usam seus HOMOs ligantes tt como doadores de orbitais. 36 O papel dos complexos olefina-bo- 
rano como intermediaries na smtese quimica ja foi proposto. 37 

6.4.5 Ligagdes halogenicas 

As rea^oes de I 2 como um acido de Lewis com solventes doadores e bases de Lewis foram dis- 
cutidas nas Segoes 6.4.2 e 6.4.3. As ligagoes covalentes coordenadas formadas pelos halogenios 
(X 2 ) e inter-halogenios (XY, por exemplo, IC1, discutido na Segao 8.9.1) para bases de Lewis 
sao chamadas ligagSes halogenicas. 38 Essas interagoes doador-aceptor, conhecidas ha muito 
tempo, apresentando muitas semelhangas com as ligagoes de hidrogenio (Segao 6.5.1), foram 
“redescobertas” e mostram potenciais no design de drogas e ciencia dos materials. 39 As ligagSes 
halogenicas normalmente exibem angulos de 180° aproximadamente entre o atomo doador e 
o halogenio aceptor, consistente com a aceitagao por parte do LUMO cr* do halogenio, que se 
encontra ao longo do eixo de ligagao halogenica. Como um exemplo, a estrutura do aduto C1F 
em fase gasosa com formaldeido foi determinada por espectroscopia rotacional e um angulo 
O • • • Cl-F 176,8° foi encontrado, com a ligagao covalente coordenada no local esperado com base 
no HOMO do formaldeido e LUMO do C1F. 40 Na fase gasosa o aduto acetileno-Br 2 , o LUMO 
do halogenio interage com o HOMO da ligagao tt do acetileno. 40 

R Br 

RLo i r 

Angulo F—Cl—O = 176,8° y ? r 

.C. H — C = C — H 

H H 

Conforme descrito na Segao 6.4.3, o acido de Lewis I 2 e usado para catalogar a basicidade 
de Lewis por meio da determinagao das constantes de equilibrio ( K q ) associadas com formagao 
de aduto. 

O desafio experimental e determinar as concentragoes do aduto I 2 e da base de Lewis I 2 - . 
Estas muitas vezes sao obtidas por meio de espectroscopia UV-Visivel, examinando a transfe- 
rencia de carga e as transigoes doador-acceptor (Segao 6.4.2). 
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alcanos 

I 2 + base de Lewis v ^ I 2 —base de Lewis 

[L—base de Lewis] 

K c = — - 1 

[I 2 ] [base de Lewis] 


Uma extensa compilagao de valores de K c esta disponivel para uma variedade de bases 
de Lewis do grupo principal, com a maioria sendo determinada no heptano. 41 Existe inte- 
resse em desenvolver uma escala de afinidade de I 2 definida da mesma forma que a escala 
de afinidade de BF 3 (baseada no A H° de formagao de aduto). Muitos valores de A H° foram 
determinados para reagoes de I 2 com bases de Lewis, mas a reconciliagao de dados obtidos 
por diferentes condigoes experimentais para comparagoes confiaveis da afinidade de I 2 per- 
manecem um desafio. 

Como esperamos que a ligagao dentro de um halogenio se altere mediante a complexagao 
com uma base de Lewis? Desde que a formagao de aduto resulte em doagao para o LUMO cr* 
do halogenio, essa ligagao deveria enfraquecer e alongar-se. A redugao subsequente da cons- 
tante de forga de ligagao halogenio-halogenio e mostrada por uma diminuigao na frequencia 
de alongamento da ligagao, sugerindo a possibilidade de avaliar a basicidade Lewis determi- 
nando quanto a frequencia de alongamento diminui em comparagao com a do halogenio livre. 
Essa inicialmente parece ser uma estrategia muito atraente; uma alteragao na propriedade 
espectroscopica de apenas uma ligagao pode ser correlacionada com a basicidade de Lewis. 
Infelizmente, modos vibracionais que apresentam alongamento consideravel em halogenio ou 
inter-halogenio geralmente tambem incluem o movimento do atomo basico Lewis. Nao obs¬ 
tante, as alteragoes de frequencia de estiramento induzidas em I 2 , ICN e IC1 pela complexagao 
foram tabulados para muitos complexos e correlacionadas a basicidade Lewis com razoavel 
efetividade. XVI A frequencia de alongamento infravermelho da ligagao I-C no ICN (485 cm -1 
nao complexado) apresenta desvios para o vermelho (de baixa energia) mediante complexagao 
que varia de 5 cm -1 (no benzeno-ICN) a 107 cm -1 (na quinuclidina-ICN). A faixa de desvios 
para o vermelho observada em complexos I 2 nao e tao acentuada. Observou-se um desvio para 
o vermelho maximo de apenas 39,5 cm -1 na piperidina-I 2 . xvn Esses desvios para o vermelho 
correlacionam-se razoavelmente bem com os valores de log K c , especialmente quando bases 
de Lewis semelhantes sao comparadas. 

Na Segao 6.4.2 discutiu-se que a transigao doador-aceptor em complexos I 2 -base de Lewis 
e modificada dependendo da extensao da interagao do doador com o LUMO de I 2 . O desvio 
para o azul (para maior energia) na transigao Ai r * tt 9 cr* pela complexacao de I 9 tambem foi 
correlacionado com a forqa da base de Lewis. Como mostrado na Figura 6.10, essa transiqao 
aumenta em energia, a medida que aumenta a forqa da base. A Tabela 6.11 lista os desvios para 
o azul induzidos por bases selecionadas, utilizadas para avaliar a basicidade de Lewis. 


6.4.6 Efeitos indutivos na acidez e na basicidade de Lewis 

A analise da classificaqao da basicidade Lewis na Tabela 6.10 requer que se levem em consi- 
deragao os efeitos indutivos. A substituigao de atomos ou grupos eletronegativos, como o fluor 
ou cloro, no lugar de hidrogenio na amonia ou fosfina resulta em bases mais fracas. O atomo 
eletronegativo atrai os eletrons para si e, como resultado, o atomo de nitrogenio ou fosforo tern 
carga menos negativa e seu par isolado e menos prontamente doado para um acido. Por exemplo, 
PF 3 e uma base de Lewis muito mais fraca do que PH 3 . Um efeito similar na diregao inversa 
resulta da substituigao de grupos alquilicos por hidrogenio. Por exemplo, nas aminas, os grupos 
alquila contribuem com eletrons para o nitrogenio, aumentando seu carater negativo e tornando-o 
uma base mais forte. 






XVI O modo de estiramento de I 2 e inativo no IV, mas os modos vibracionais com contribuigao I—I significativa se tor- 
nam ativos apos a complexagao. A banda de estiramento de I 2 livre e de 210 cm' 1 segundo a espectroscopia de Raman. 
xvn Para os desvios infravermelhos tabulados de ICN, I 2 e IC1, bem como desvios para o azul Air* -» 9cr*\C. Laurence e 
J.-F. Gal, Lewis Basicity and Affinity Scale Data and Measurement , John Wiley and Sons, United Kingdom, 2010, pp. 286-306. 
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TABELA 6.11 Desvios para o azul na transigao 4tt^^ 9aJ em complexos l 2 em hepta- 
no a 15 °C 


1 Base de Lewis 

Desvio para o azul (cm ^ [ 

Piridina 

4560 

Dimetilsulfeto 

3570 

THF 

2280 

Dietil eter 

1950 

Acetonitrila 

1610 

Tolueno 

580 

Benzeno 

450 


Dados de Lewis Basicity and Affinity Scales Data and Measurement , John Wiley and Sons, p. 33, 91-101, 295-302. 


A substituigao adicional aumenta o efeito, com a seguinte ordem resultante de forga das 
bases de Lewis em fase gasosa: 

NMe 3 > NHMe 2 > NH 2 Me > NH 3 

Esses efeitos indutivos sao semelhantes aos efeitos observados em moleculas organicas 
contendo grupos que contribuem com eletrons ou que retiram eletrons. E preciso ter cuidado na 
aplicagao desta ideia a outros compostos. Os halogenetos de boro nao seguem este raciocmio, 
porque BF 3 e BC1 3 tern uma ligagao tt significativa que aumenta a densidade de eletrons no 
atomo de boro. Focar-se exclusivamente na eletronegatividade do halogenio conduziria a uma 
previsao que BF 3 seria o acido de Lewis mais forte dos halogenetos de boro. Seria esperado que a 
alta eletronegatividade dos atomos de fluor afastasse mais fortemente a densidade de eletrons do 
boro. No entanto, os diferentes comprimentos de ligagao boro-halogenio tambem desempenham 
um papel importante. As ligagoes B—F relativamente curtas em BF 3 permitem que a ligagao tt 
mencionada anteriormente elimine parcialmente a acidez de Lewis no boro. O desenvolvimento 
de estrategias para medir a acidez de Lewis dos haletos de boro continua sendo uma meta con- 
temporanea 42,43 Os calculos que aplicam a teoria do cluster 41 e a determinagao da deficiencia 
de Valencia do boro 42 sao compativeis com a acidez de Lewis aumentando como BF 3 « BC1 3 < 
BBr 3 <BI 3 . A medida que ocorrem aumentos de tamanho do atomo de halogenio, a ligagao B—X 
fica mais longa, e a interagao tt que atenua a acidez de Lewis de boro diminui em importancia. 

6.4.7 Efeitos estericos sobre a acidez e a basicidade de Lewis 

Os efeitos estericos tambem influenciam o comportamento acido-base. Quando grupos volumo- 
sos sao obrigados a ficar juntos pela formagao de aduto, sua repulsao mutua torna a reagao menos 
favoravel. Brown, um dos principais colaboradores para esses estudos, 44 descreveu moleculas 
como tendo pressao anterior (PA) ou pressao posterior (PP), dependendo se os grupos volumo- 
sos interferem diretamente com a abordagem de um acido e uma base entre si, ou se os grupos 
volumosos interferem uns com os outros quando os efeitos de repulsao os forgam a dobrar-se e 
afastar-se da outra molecula, formando o aduto. Brown tambem abordou os efeitos das diferengas 
eletronicas dentro das moleculas de cadeias internas semelhantes (I). As reagoes envolvendo 
aminas e piridinas substituidas foram usadas para diferenciar esses efeitos. 


EXEMPLO 6.2 


Conforme discutido na Segao 6.3.6, as reagoes de uma serie de piridinas substituidas com 
ions de hidrogenio mostram esta ordem das forgas das bases de Brpnsted-Lowry: 

2,6-dimetilpiridina > 2-metilpiridina > 2-r-butilpiridina > piridina 
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Essa informagao corresponde a ordem esperada para a doagao de eletrons por grupos 
alquila; o grupo f-butila por possuirem efeitos estericos e indutivos que se contrabalangam. 
Contudo, a reagao com acidos de Lewis maiores, tais como BF 3 ou BMe 3 , mostra a seguinte 
ordem de basicidade de Lewis: 

Piridina > 2-metilpiridina > 2,6-dimetilpiridina > 2-f-butilpiridina 

Os atomos maiores de fluor ou grupos metila ligados ao boro e os grupos sobre a posigao 
orto das piridinas substituidas interferem uns com os outros, quando as moleculas se aproxi- 
mam umas das outras, entao a reagao com as piridinas substituidas e menos favoravel. A 
interference e maior com a piridina 2,6-substituida e ainda maior para a piridina substituida 
f-butilica. Este e um exemplo da cadeia F. 

EXERCICIO 6.4 Com base em argumentos indutivos, voce esperaria que o trifluoreto de boro 
ou o trimetil boro fosse o acido mais forte em reagao com NH 3 ? Qual destes acidos voce esper¬ 
aria que fosse mais forte em comparagao a 2,6-dimetilpiridina ou 2-r-butilpiridina? 

Afinidades por proton (Tabela 6.6) mostram a classificagao da forga da base de Brpnsted-Lowry 
em fase gasosa Me 3 N > Me 2 NH > MeNH 2 > NH 3 , como previsto, com base na doagao de eletrons 
pelos grupos metila, resultando em uma maior densidade de eletrons no nitrogenio. 45 Quando acidos 
de Lewis maiores do que H + sao usados, a ordem muda, conforme mostrado na Tabela 6.12. Tanto com 
BF 3 quanto com BMe 3 , Me 3 N e uma base muito mais fraca, com quase o mesmo A H° para a formagao 
de aduto que com MeNH 2 . Com o acido mais volumoso tri(/-butil) boro, a ordem e quase revertida em 
relagao a ordem de afinidade por protons, embora a amonia seja ainda mais fraca que a metilamina. 
Brown alegou que esses efeitos sao de aglomeragao dos grupos metila na parte posterior do nitrogenio 
a medida que o aduto e formado (cadeia B). Pode-se argumentar que uma cadeia F tambem esteja 
presente. Quando a trietilamina e usada como a base, ela nao forma um aduto trimetilboro, embora a 
entalpia sofra variagao para uma reagao tao fracamente exotermica. xvm Inicialmente, este parece ser 
outro exemplo de cadeia B, mas o exame de modelos moleculares mostra que um grupo etila normal- 
mente e torcido para longe da frente da molecula, onde interfere com a formagao de aduto. Quando as 
cadeias alquila estao ligadas em aneis, como na quinuclidina, a formagao do aduto e mais favoravel, 
porque as cadeias potencialmente interferentes sao presas e nao se alteram na formagao de aduto. 

As afinidades por protons de quinuclidina e trietilamina sao quase identicas, 983,3 e 981,8 kJ mol -1 
(Tabela 6.6). Quando misturados com trimetilboro, cujos grupos metila sao grandes o suficiente 
para interferirem com os grupos etila da trietilamina, a reagao da quinuclidina e duas vezes mais 
exotermica que a trietilamina (-84 versus -42 kJ mol -1 ). Se o efeito da trietilamina for devido a 
interference anterior ou posterior da amina e uma questao sutil, porque a interference anterior 
e causada indiretamente por outra interference esterica na parte posterior entre os grupos etila. 

TABELA 6.12 Classificagao das entalpias de formagao para a formagao de aduto de 
aminas e acidos de Lewis 


Amina 

Afinidade protonica 
(ordem) 

bf 3 

(Ordem) 

A H° para formagao de aduto 
amina-BMe 3 (kJ mol -1 ) 

BMe 3 

(ordem) 

B(f-Bu) 3 

(ordem) 

nh 3 

4 

4 

-57,53 

4 

2 

ch 3 nh 2 

3 

2 

-73,81 

2 

1 

(CH 3 ) 2 NH 

2 

1 

-80,58 

1 

3 

(CH 3 ) 3 N 

1 

3 

-73,72 

3 

4 

(C 2 H 5 ) 3 N 



—42 



Quinuclidina 



-84 



Piridina 



-74,9 




A H° Dados de Brown H. C. Brown, J. Chem. Soc., 1956, 1248. 


xvm Lembre-se de que todas essas reaqoes de formagao de aduto terao A S° < 0, entao A H° deve ser suficientemente 
negativo para produzir A G° < 0 para a formagao de aduto. 
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6.4.8 Pares de Lewis obstruidos 

A presen^a de volume esterico excessivo quando um acido de Lewis e uma base de Lewis tentam 
formar um aduto produz automaticamente estas especies inertes em relagao umas as outras? 
O comportamento unico dos pares de Lewis obstruidos estericamente (PLOs), inicialmente 
descrito por Stephan, e uma area de intensa investigate com aplica 9 oes para a ativa^ao de 
moleculas pequenas XIX e catalise 46 O tris(pentafluorofenil)borano, altamente acido de Lewis e 
estericamente volumoso 47 desempenha um papel em muitas rea 9 oes de PLO. A grande promessa 
da quimica PLO foi revelada pelas rea 9 oes entre tris(pentafluorofenil)borano e as fosfinas ter- 
ciarias e secundarias, em que a geometria impede a forma 9 ao de adutos classicos. Um exemplo 
seminal de um par de Lewis obstruido e o da fosfina secundaria di(2,4,6-trimetilfenil)fosfina 
que e impedida de formar um aduto classico com tris(pentafluorofenil)borano. O par de Lewis 
fosfina e “obstruido”, visto que nao pode interagir com boro para formar o aduto. 




Notavelmente, o par de Lewis obstruido se engaja no ataque nucleofilico no carbono em 
posi 9 ao para do borano, produzindo uma especie zwitterionica xx apos a migra 9 ao do fluor. O 
fluor pode ser substituido por um atomo de hidrogenio para produzir um zwitterion que libera 
gas hidrogenio ao aquecimento 48 O produto fosfino-borano reage com gas hidrogenio, em tem- 
peratura ambiente, para reformar o zwitterion eea primeira molecula de metal de nao trans^ao 
que pode ativar reversivelmente a liga 9 ao H—H e liberar H 2 . 




Uma exuberante ativa 9 ao de moleculas pequenas foi conseguida com PLOs, inclusive com 
H 2 , 49 C0 2 , 50 e N 2 0. 51 A quimica que se originou dos pares de Lewis obstruidos e explorada 
para desenvolver catalisadores de metais de transi 9 ao que prometem substituir os catalizadores 
que contem metais pesados toxicos e caros. 52 


XIX O termo “ativagao” neste sentido refere-se a transformar uma pequena molecula inerte em outra quimicamente reativa. 
xx Um zwitterion e uma especie que contem pelo menos uma carga formal positiva e negativa. 
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6.5 Formas intermoleculares 

O modelo de orbital molecular de fronteira para complexos doador-aceptor fornece uma estrutura 
conveniente para uma discussao da liga 9 ao de hidrogenio e das intera 9 oes receptor-substrato. 

6.5.1 Ligagdes de hidrogenio 

As liga 9 oes de hidrogenio (introduzidas na Se 9 ao 3.4) sao relevantes na maioria das disciplinas 
cientificas. A definto de uma liga 9 ao de hidrogenio em termos de suas contributes ionicas 
e covalentes continua a ser debatida. Sua definto tradicional, uma for 9 a que surge entre mole- 
culas que tern um atomo de H ligado a um atomo pequeno, altamente eletronegativo com pares 
isolados, geralmente N, O ou F, tern sido consideravelmente ampliada. A Divisao de Fisica e 
Biofisica Quimica da IUPAC recomendou uma nova definto 53 que inclui os temas tratados a 
seguir. 

Uma liga 9 ao de hidrogenio X — H • • • B e formada a partir de uma atra 9 ao entre uma unidade 
X—H (onde a eletronegatividade de X e maior que a de H) e um atomo doador (B). Os compo- 
nentes X—H e B podem ser incorporados em fragmentos moleculares maiores. A intera 9 ao entre 
esses componentes pode ser intermolecular ou intramolecular. As liga 9 oes de hidrogenio podem 
ser descritas com base em contributes relativas variaveis de tres componentes: 

• A polaridade de X—H leva a uma contributo eletrostatica. 

• A natureza doador-aceptor da intera 9 ao resulta em um carater covalente parcial e transfe¬ 
rence de carga de B para X—H. 

• As for 9 as de dispersao tambem contribuem para as liga 9 oes de hidrogenio. 

A for 9 a H • • • B aumenta a medida que a eletronegatividade de X dentro da liga 9 ao X—H 
covalente polar aumenta. Por exemplo, na serie N—H, O—H e F—H, a for 9 a H • • • B e maior 
para a intera 9 ao com F—H. 

As recomenda 9 oes da IUPAC enfatizam que sao necessarias evidencias experimentais para 
apoiar a existence de uma liga 9 ao de hidrogenio. 54 Tais evidencias podem ser fornecidas por 
uma variedade de maneiras: 

• Um angulo X—H • • • B de 180° e indicativo de uma liga 9 ao de hidrogenio relativamente 
forte, com uma curta distance H * * • B. Aumento do desvio da linearidade X—H • • • B indica 
liga 9 oes de hidrogenio mais fracas, com distances H * * * B mais longas. 

• A frequence de estiramento no infravermelho X—H e desviada para o vermelho mediante 
a forma 9 ao de X—H • • • B, compativel com o enfraquecimento e alongamento de X—H. 
A medida que a for 9 a da liga 9 ao H* * B aumenta, a for 9 a da liga 9 ao X—H diminui. A for- 
ma 9 ao de liga 9 oes de hidrogenio resulta em novos modos vibracionais com contributes 
para H* * *B. 

• O deslocamento quimico por RMN do proton ligando XeBe uma fmto sensivel da for 9 a 
das liga 9 oes de hidrogenio. Normalmente, estes protons em X—H • • • B sao desblindados 
em rela 9 ao a X—H. A extensao do desblindamento esta correlacionada com a for 9 a das 
liga 9 oes de hidrogenio. 

• A detec 9 ao experimental de liga 9 oes de hidrogenio requer que a magnitude do AG para a 
forma 9 ao de X—H • • • B seja maior do que a energia termica do sistema. 

O componente eletrostatico, a atra 9 ao de um atomo de hidrogenio ligado a uma regiao da 
densidade de eletrons relativamente alta da base (B), e considerado a principal contributo 
para a maioria das liga 9 oes de hidrogenio. Os orbitais moleculares de fronteira e o modelo 
doador-aceptor podem ser aplicados para compreender a contributo covalente. 

Liga 9 oes de hidrogenio muito fortes no ion simetrico FHF - foram descritas por meio da 
teoria dos orbitais moleculares na Se 9 ao 5.4.1. As intera 9 oes chaves responsaveis pela contri¬ 
buto covalente para as liga 9 oes de hidrogenio podem ser geradas pela combina 9 ao de orbitais 
moleculares de HF (ver o diagrama de niveis de energia anterior no Exercicio 5.3) com um orbital 
atomico de F”, como mostrado na Figura 6.12. Os orbitais nao ligantes p x e p nos elementos 


196 6 


Quimica acido-base e doadora-aceptora 


- LUMO 




u 


HOMO 





a 


u 




F - F - HF 

FIGURA 6.12 Interagoes orbitais responsaveis pela contribuigao covalente para a 
ligagao de hidrogenio em FHF - . A Figura 5.16 mostra o conjunto completo de orbitais 
moleculares. Os orbitais mostrados aqui sao rotulados a gl b^ g ea g na Figura 5.16. 


fluor de F - e HF podem ser ignorados, porque nao ha nenhum orbital correspondente no atomo 
de H. As formas dos outros orbitais sao apropriadas para a ligagao. A sobreposigao dos orbitais 
2 p z do fluor o cr e cr* do HF forma tres orbitais produtos. Neste caso, estes tres orbitais sao todos 
simetricos sobre o nucleo central do H. O orbital mais baixo e distintamente ligante, o orbital 
(HOMO) medio e essencialmente nao ligante e o orbital de maior energia (LUMO) e antiligante 
com relagao as ligagoes de hidrogenio. Do ponto de vista doador-aceptor, o orbital 2 p z do fluor 
HOMO e o orbital cr* do HF e LUMO. O aspecto de “transference de carga” das ligagoes de 
hidrogenio formalmente refere-se a criagao do HOMO na Figura 6.12, onde a densidade de 
eletrons originalmente localizada na base (nesse caso, o fluor) ganha acesso para um orbital 
deslocalizado que inclui ambos os atomos de F em FHF - . 

O arranjo linear das ligagoes de hidrogenio X— H • • • B apoia esta contribuigao covalente 
para a ligagao uma vez que a sobreposigao maxima do orbital doador com o LUMO cr* de X— H 
requer uma abordagem ao longo do eixo de ligagao X— H. 

Um criterio IUPAC para as ligagoes de hidrogenio diz respeito a aplicagao da espectroscopia 
de infravermelho para medir a diminuigao da frequencia de estiramento X—H (do enfraqueci- 
mento da ligagao X—H) que acompanha a formagao de ligagao de hidrogenio. De fato, os desvios 
para o vermelho na frequencia de estiramento em X—H na formagao de X—H • • • B sao utilizados 
para avaliar os pontos fortes das ligagoes de hidrogenio. Uma escala baseada na mudanga no 
^(OH) do metanol a formagao de CH 3 OH •••Bern CC1 4 foi empregado. Foram registrados valores 
de aproximadamente 800 Az^(OH) variando de ~ 3 cm -1 com cloroformio como a base de Lewis 
para 488 cm -1 com tri(^-octil)amina A-oxido, como a base de Lewis. XXI 


XXI Para valores de Av(OH) tabulados, consulte C. Laurence e J.-F. Gal, Lewis Basicity and Affinity Scales Data and 
Measurement, John Wiley and Sons, United Kingdom, 2010, pp. 190-206. 
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Outro criterio IUPAC para ligagoes de hidrogenio indica que o hidrogenio em X—H • • • B 
e desblindado (desviado para campo baixo) no espectro RMN de H 1 . A espectroscopia RMN 
de X H tem emergido como uma sonda extremamente sensivel para as ligagoes de hidrogenio em 
solugao. Os espectros de RMN de N—H • • • B e O — H • • • B mostram diferengas nos deslo- 
camentos quimicos X H para o hidrogenio ponte do complexo hidrogenio-ligado em relagao ao 
desvio quimico do X—H livre. Estes desvios variam de 8 a 10 ppm para ligagoes de hidrogenio 
fracas a ate 22 ppm para as muito fortes 55 e facilitam a atribuigao destas ressonancias. A alta 
resolugao dos espectrometros RMN de campo alto modernos permite a detecgao de desvios 
pequenos devidos a ligagoes de hidrogenio muito fracas, e metodos de RMN continuam a ser 
desenvolvidos para estudar as ligagoes de hidrogenio. 

Prever a forga das ligagoes de hidrogenio unicamente com base nas estruturas das moleculas 
participantes e um desafio que tem sido chamado de enigma das ligagoes de H. 56 O ponto crucial 
desse enigma e que aparentemente as ligagoes de hidrogenio muito semelhantes muitas vezes apre- 
sentam forgas muito diferentes. O exemplo classico e uma comparagao das ligagoes de hidrogenio 
do O—H • • • O entre duas moleculas de agua e aquela entre um ion hidronio e uma molecula de 
agua. A ultima ligagao de hidrogenio [OH 3 • • • OH 2 ] + e aproximadamente seis vezes mais forte que 
as ligagoes de hidrogenio OH 2 • • • OH 2 (aproximadamente 125 kJ mol -1 versus 20 kJ mol -1 ), muito 
embora ambas sejam interagoes fundamentalmente O—H • • • O! 56 

Gilli 55 ’ 56 contribuiu significativamente para o desenvolvimento de uma abordagem da equa- 
lizagao de pK a para predizer a forga das ligagoes de hidrogenio em solugao aquosa. Esse conceito 
preve a ligagao de hidrogenio X—H • • • B como associada com o equilibrio da transference 
de proton entre X e B. Tres estados limitantes contribuem para extensoes diferentes em cada 
ligagao de hidrogenio, com o aumento da contribuigao a partir do estado limitado X • • • H • • • B, 
aumentando sua forga. 

X —H- • B X * • H * • B X- • H —B 

1: Ligagao de hidrogenio 2 3: Ligagao de hidrogenio 

entre HX e B entre X - e BH + 

Vale ressaltar que a abordagem do orbital de fronteira da molecula aplicada a FHF - resulta 
em uma ligagao de hidrogenio simetrica, com uma contribuigao extremamente alta do estado 
limitado 2 ([F—H—F] - ). Isto pode ser visto como uma ligagao de hidrogenio covalente de tres 
centros-quatro eletrons. A acidez de Brpnsted-Lowry do HX, quando comparada a acidez do 
acido conjugado da base de Lewis (no caso, BH + ), avaliada pelo A pK a destes acidos, preve a 
forga de ligagao de hidrogenio para X—H * * * B: 

ApK a (X-n •••B) = pK a ( HX) - pK a ( BH + ) 

Quanto melhor for a correspondence desses valores de pK a (quanto mais A pK a estiver 
perto de 0), mais forte sera a ligagao de hidrogenio prevista em solugao aquosa. Gilli desen- 
volveu faixas de A pK a associadas com as diferentes forgas de ligagao do hidrogenio e apoiou 
a abordagem de equalizagao do pK a por uma extensa analise da fase gasosa e por dados de 
cristalografias. 56 Essas faixas permitiram o desenvolvimento de uma Regra do pK a Slide que 
possibilita a previsao conveniente das forgas das ligagoes de hidrogenio em solugao aquosa. 
As correlagoes entre A pK a e a forga de ligagao de hidrogenio, de acordo com esta abordagem, 
sao apresentadas a seguir. 55 


1 Wa 

Forga da ligagao H prevista 1 

-3 < 0 < 3 

Forte 

-11 a-3,3 a 11 

Medio forte 

-15 a -11, 11 a 21 

Media 

21 a 31 

Medio fraca 

>31 

Fraca 
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EXE A/l PLO 6.3 


A abordagem da Regra do pK a Slide ajuda a explicar o enigma das ligagoes de H apresentado 
anteriormente. 

Considere a ligagao de hidrogenio O—H • • • O entre o ion hidronio e a agua em [OH 3 • • • OH 2 ] + . 
Nesse caso, o doador da ligagao de hidrogenio (H 3 0 + ) e identico ao acido conjugado do 
aceptor da ligagao de hidrogenio (H 3 0 + e o acido conjugado de H 2 0). O A pK a entre essas 
especies e igual a 0; a ligagao de hidrogenio e “forte”. 

Agora considere a ligagao de hidrogenio O—H • • • O entre duas moleculas de agua em 
OH 2 * • • OH 2 . O doador da ligagao de hidrogenio e agora H 2 0 ( pK a = 15,7) e o acido 
conjugado aceptor da ligagao de hidrogenio e H 3 0 + (pK a = -1,7). O A pK a e igual a 17,4, 
e essa ligagao de hidrogenio cai na categoria “media”. 


FIGURA6.13 Complexo re- 
ceptor-substrato C 60 H 24 *C 60 . 
Desenho da estrutura mo¬ 
lecular criada usando dados 
doCIF. 


6.5.2 Interagoes receptor-substrato XXM 

Outra interagao importante pode ocorrer entre moleculas tendo sistemas pi extendidos, quando 
seus sistemas pi interagem uns com os outros para manter as moleculas ou porgoes de moleculas 
unidas. Tais interagoes sao importantes em grande escala - por exemplo, como um componente 
do dobramento de protemas e outros processos bioquimicos - e em uma escala verdadeira- 
mente pequena, como a fungao dos dispositivos eletronicos moleculares. Uma area interessante 
e recente de estudo no campo das interagoes 77-77 tern sido o desenvolvimento dos receptores 
concavos que podem envolver e fixar-se aos fulerenos como C 60 que foram descritos como uma 
estrutura de “bola-e-bocal”. Varios desses receptores, as vezes chamados pinqas moleculares 
ou clips , foram projetados, envolvendo aneis de porfirina, coranuleno e seus derivados e outros 
sistemas pi. 57 A primeira estrutura cristalina de tal complexo receptor-substrato envolvendo C 60 , 
apelidado pelos autores de “hidrocarbonetos de dupla concavidade buckycatcher ” e mostrada 
na Figura 6.13. Ele foi sintetizado simplesmente misturando-se aproximadamente quantidades 
equimolares de coranuleno derivado C 6Q H 24 e C 60 em solugao de tolueno. 58 

O produto, chamado de complexo de inclusao, tern duas “maos” concavas de coranuleno 
enroladas ao redor do buckminsterfullereno. A distancia entre os carbonos dos aneis de cora¬ 
nuleno e os carbonos correspondentes em C 60 e compativel com a distancia esperada para as 
interagoes 77-77 entre as subunidades da estrutura (aproximadamente 350 pm), com uma menor 
distancia C * * * C de 312,8 pm. Sem ligagao covalente C—C direta, a ligagao entre o fulereno e 
as unidades de coranuleno e atribuida as interagoes 77-77 puras. Posteriormente, foi descoberto 
que o coranuleno em si se envolve na formagao de complexos receptor-substratos com C 60 , 
embora a pequena distancia entre o coranuleno e o fulereno seja ligeiramente maior do que no 
complexo mostrado na Figura 6.13. 59 A estrutura eletronica do complexo C 6Q H 24 foi estudada 
em conexao com o uso potencial de tais complexos como unidades construtivas em eletronica 
molecular. 60 Complexos receptor-substrato similares envolvendo outras pingas moleculares e C 60 
tern mostrado evidencias de transference de eletrons do receptor para o fulereno pela absorgao 
de luz (outro exemplo de transigoes de transference de carga) e pode ser util na construgao de 
dispositivos fotovoltaicos. 61 



XXII 


Tambem chamadas de interagoes receptor-substrato ou hospedeiro-hospede. 
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6.6 Acidos e bases duros e moles 

Considere estas observa 9 oes experimentais: 

1. Solubilidades relativas dos haletos. As solubilidades dos haletos de prata em agua dimi- 
nuem, descendo o grupo dos halogenios da tabela periodica: 


AgFCs) . 

H 2 O(0 

> A g + (aq) + F ~{aq) 

K sp 

= 205 

AgCl(s) . 

H 2 O(0 

> A g + (aq) + Cl _ (^) 

K sp 

= 1,8 X 10“ 10 

AgBr(.v) . 

H 2 0(Q 

> A g + (aq) + Br _ (^) 

K SP 

= 5,2 X 10“ 13 

AglOs) . 

H 2 O(0 

> A g + (aq) + I ~(aq) 

K sp 

= 8,3 X 10“ 17 


Os haletos de mercurio(I) tem uma tendencia semelhante, com Hg 2 F 2 sendo o mais soluvel e 
Hg 2 I 2 o menos soluvel. No entanto, LiF e de longe o menos soluvel dos haletos de litio; sua 
K sp e 1,8 x 10 -3 , mas os outros haletos de litio sao altamente soluveis em agua. Da mesma 
forma, MgF 2 e A1F 3 sao menos soluveis do que os correspondentes cloretos, brometos e 
iodetos. Como explicar estas tendencias divergentes? 

2. Coordenagao de tiocianato com metais. Como iremos considerar formalmente no Capitulo 
9, numerosos ions e outros grupos podem agir como ligantes, formando liga 9 oes com ions 
metalicos. Tiocianato, SCN - , tem a capacidade de ligar-se por meio de seu enxofre ou nitro- 
genio. Quando se liga a um ion metalico grande, altamente polarizado como Hg 2+ , a liga 9 ao 
se da por meio do enxofre ([Hg(SCN) 4 ] 2- ); mas, quando ele se liga a metais menores, menos 
polarizados, como o Zn 2+ , o faz atraves do nitrogenio. Como isso pode ser explicado? 

3. Constantes de equilibrio de reagdes de troca. Quando o ion [CH 3 Hg(H 2 0)] + - com CH 3 
e H 2 0 fixados como ligantes para Hg 2+ - reage com outros ligantes potenciais, as vezes a 
rea 9 ao e favoravel, as vezes nao e. Por exemplo, a rea 9 ao com HC1 vai quase ate a conclusao: 

[CH 3 Hg(H 2 0)] + + HC1 CH 3 HgCl + H 3 0 + K = 1,8 X 10 12 

Mas a rea 9 ao com HF nao chega ao final: 

[CH 3 Hg(H 2 0)] + + HF CH 3 HgF + H 3 0 + K = 4,5 X 10~ 2 

E possivel prever as magnitudes relativas das tais constantes de equilibrio? 

Para racionalizar as observa 9 oes como estas, Pearson apresentou o conceito de acidos e 
bases duros e moles, designando acidos e bases polarizaveis como moles e acidos e bases nao 
polarizaveis como duros. 62 Grande parte da distin 9 ao entre duros e moles depende da polari- 
zabilidade, o grau ate o qual uma molecula ou um ion e distorcido pela intera 9 ao com outras 
moleculas ou ions. Eletrons em moleculas polarizaveis podem ser atraidos ou repelidos por 
cargas de outras moleculas, formando especies ligeiramente polares que entao podem interagir 
com as outras moleculas. O conceito de acidos e bases duros e moles e um guia util para explicar 
a quimica acido-base e outros fenomenos quimicos. xxm Pearson afirmou: “Os acidos duros 
preferem ligar-se a bases duras e os acidos moles preferem ligar-se a bases moles.” As intera 9 oes 
entre duas especies moles ou duas duras sao mais fortes do que aquelas entre uma especie dura 
e uma mole. Os tres exemplos acima podem ser interpretados nesses termos, com rea 9 oes que 
tendem a favorecer as combina 9 oes dura-dura e mole-mole. 

Solubilidades relativas 

Nestes exemplos, o cation metalico e o acido de Lewis e o haleto e a base de Lewis. Na serie 
de rea 9 oes de lon-haleto de prata, o ion iodeto e muito mais mole (mais polarizavel) do que os 


xxm Para discussoes iniciais dos principios e teorias do conceito de acidos e bases duros e moles, consulte R. G. Pearson, 
J. Chem. Educ., 1968, 45, 581 e 643. 
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outros e interage mais fortemente com o ion de prata, um cation mole. O resultado e uma maior 
contribuigao covalente da ligagao em Agl em comparagao com os outros haletos. 

Os haletos de litio tern solubilidades aproximadamente na ordem inversa: LiBr > LiCl > Lil 
> LiF. A forte interagao duro-duro em LiF supera a tendencia de LiF ser solvatado pela agua. 
As interagoes duro-mole mais fracas entre Li + e os outros haletos nao sao suficientemente fortes 
para impedir a solvatagao, e estes haletos sao mais soluveis que LiF. Lil esta fora de ordem, 
provavelmente por causa da baixa solvatagao do ion iodeto muito grande, mas Lil e ainda muito 
mais soluvel que LiF. Ahrland, Chatt e Davies 63 organizaram estes e outros fenomenos, divi- 
dindo os ions metalicos em duas classes: 


Ions de classe (a) Ions de classe (b) 


. . . , . Cu 2+ , Pd 2+ , Ag + , Pt 2+ , Au + , Hg, 2+ , Hg 2+ , TI + , TI 3+ , 

A maiona dos metais „ 9 , „ , . , . „ 

Pb , e os ions de metais de transigao mais pesados 


Membros da classe (b) situam-se principalmente em uma pequena regiao na tabela periodica, na 
parte inferior direita dos metais de transigao. A Figura 6.14 identifica os elementos que estao 
sempre na classe (b) e aqueles comumente na classe (b) quando tern estados de oxidagao baixos. 
Os metais de transigao apresentam carater de classe (b) aos compostos em que o seu estado de 
oxidagao e zero (compostos organometalicos principalmente). Os ions de classe (b) formam 
haletos cuja solubilidade e geralmente na ordem F“ > Cl - > Br“ > I - . A solubilidade dos haletos 
de classe (a) na agua e tipicamente na ordem inversa. Os ions metalicos da classe (b) tambem tern 
uma maior entalpia de reagao com doadores de fosforo do que com os doadores de nitrogenio, 
novamente o oposto das reagoes dos ions metalicos da classe (a). 

Ahrland, Chatt e Davies explicaram os metais classe (b) como tendo eletrons d disponi- 
veis para ligagoes 7r. XXIV Os elementos mais a esquerda na tabela tern mais carater de classe 
(b) em estados de oxidagao baixos ou zero quando mais eletrons d estao presentes. Moleculas 
ou ions doadores que possuem entalpias de reagao mais favoraveis com metais classe (b) sao 
aqueles que sao prontamente polarizaveis e podem ter orbitais d ou 7r* vazios disponiveis 
para a ligagao tt. 


1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

11 

12 

13 

14 

15 

16 

17 

18 

1 















2 

3 











B 

C 




10 

11 
















18 

19 


21 




Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 







36 

37 


39 



Mo 

Tc 

Ru 

Rh 

Pd 

Ag 

Cd 




Te 


54 

55 



72 


W 

Re 

Os 

Ir 

Pt 

Au 

Hg 

T1 

Pb 

Bi 

Po 


86 

87 



104 











57 













71 

89 













103 


FIGURA 6.V Localiza^ao de metais classe (b) da tabela periodica. Aqueles situados na regiao 
contornada sao sempre aceptores de classe (b). Outros indicados por seus simbolos sao elemen¬ 
tos limitrofes, cujo comportamento depende do seu estado de oxidagao e do doador. 0 restante 
(em branco) sao aceptores de classe (a). 

(Adaptado de Quarterly Reviews, Chemical Society, issue 3,12, 265-276 com permissao da The 
Royal Society of Chemistry.) 


XXIY Esse tipo de ligagao metal-ligante sera discutido nos Capftulos 10 e 13. 
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Coordenagao de tiocianato para metais 

Agora podemos explicar os dois modos de ligagao de SCN - . O ion Hg 2+ e muito maior e 
mais polarizavel (mais mole) que o Zn 2+ menor e mais duro. A extremidade mais mole do ion 
tiocianato e o enxofre. Consequentemente, o ion mercurio [Hg(SCN) 4 ] 2- e uma combinagao 
de mole-mole, e o ion zinco [Zn(NCS) 4 ] 2- e uma combinagao de duro-duro, compativel com 
a previsao do conceito de acidos e bases duros e moles. Outros cations moles como Pd 2+ e 
Pt 2+ formam complexos de tiocianato ligados pelo enxofre mais mole. Cations mais duros 
como Ni 2+ e Cu 2+ formam tiocianatos ligados a N. Ions de metais de transigao intermediarios 
podem em alguns casos ligar-se a ambas as extremidades do tiocianato. Por exemplo, tanto 
[Co(NH 3 ) 5 (SCN)] 2+ quanto [Co(NH 3 ) 5 (NCS)] 2+ sao conhecidos por formarem isomeros de 
ligagao (Capitulo 9). 

Constantes de equili'brio de reagdes de troca 

Considere os dados da Tabela 6.13 para reagoes de cations metilmercurio(II) em meio aquoso 
[CH 3 Hg(H 2 0)] + + BH + [CH 3 HgB] + + H 3 0 + 

Elas podem ser consideradas reagdes de troca ja que envoivem uma troca de agua e base 
B no mercurio. Tambem podem ser considerados exemplos de competigao entre H 2 0 e B pela 
coordenagao ao mercurio - e tambem entre H 2 0 e B para ligagao com H + . Nas reagoes de 1 a 4, 
a tendencia e clara: como o haleto torna-se maior e mais polarizado (F~ —» I - ), a tendencia para 
a uniao ao mercurio(II) ficar mais forte - uma interagao mole-mole entre mercurio(II) e o ion 
haleto cada vez mais mole. Entre os outros exemplos, os atomos de enxofre relativamente mole 
nas reagoes de 6 e 7 tambem podem ser vistos como levando a uma interagao mole-mole com 
Hg 2+ e uma grande constante de equili'brio. Nas reagoes 1 e 5, por outro lado, os atomos F e O 
mais duros de HF e H 2 0 sao menos capazes de competir pela ligagao ao mercurio(II) mole e as 
constantes de equili'brio sao pequenas. 

6.6.1 Teoria dos acidos e bases duros e moles 

Pearson 64 designou os ions metalicos classe (a) de Ahrland, Chatt e Davies como acidos 
duros e os ions classe (b) como acidos moles. As bases tambem sao classificadas como duras 
ou moles com base na polarizabilidade: a gama de ions haleto vai desde F _ , uma base muito 
dura, ate o menos duro Cl - e Br“ ao I - , uma base mole. As reagoes sao mais favoraveis para 
as interagoes duro-duro e mole-mole do que para uma mistura de reagentes duros e moles. 
Os acidos e bases duros sao relativamente pequenos, compactos e nao polarizaveis; as bases 
e acidos moles sao maiores e mais polarizaveis. Os acidos duros incluem cations com uma 
grande carga positiva (3+ ou mais) ou aqueles cujos eletrons d estao relativamente indisponi- 
veis para ligagao tt (por exemplo, ions alcalinos terrosos, Al 3+ ). Os cations acidos duros que 
nao se encaixam nessa descrigao incluem Cr 3+ , Mn 2+ , Fe 3+ e Co 3+ . Os acidos moles sao aqueles 
cujos eletrons ou orbitais d estao prontamente disponiveis para ligaqao tt (cations neutros e 
1+, cations 2+ mais pesados). 


TABELA 6.13 Constantes de equili'brio para as reagdes de troca de complexos de 
mercurio 65 


Reagao 


K (298 K) 


1. [CH 3 Hg(H 2 0)] + + HF 

2. [CH 3 Hg(H 2 0)] + + HC1 

3. [CH 3 Hg(H 2 0)] + + HBr ^ 

4. [CH 3 Hg(H 2 0)] + + HI 

5. [CH 3 Hg(H 2 0)] + + H 2 0 ^ 

6. [CH 3 Hg(H 2 0)] + + SH“ 5F= 

7. [CH 3 Hg(H 2 0)] + + HSCN 


= CH 3 HgF + H 3 0 + 

4,5 x 10 -2 

CHjHgCl + H 3 0 + 

1,8 x 10 12 

CH 3 HgBr + H 3 0 + 

4,2 x 10 15 

CH 3 HgI + H 3 0 + 

1 x 10 18 

CH 3 HgOH + H 3 0 + 

5 x 10- 7 

[CH 3 HgS]- + H 3 0 + 

1 x 10 7 

—^ CH 3 HgSCN + H 3 0 + 

5 x 10 6 
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Alem disso, quanto maior e mais massivo for o atomo, provavelmente sera mais mole, por- 
que o grande numero de eletrons internos blinda os externos e torna o atomo mais polarizavel. 
Essa descriqao se encaixa bem nos ions classe (b), porque sao principalmente ions 1+ e 2+ com 
orbitais d preenchidos ou quase totalmente preenchidos, e a maioria pertence a segunda e terceira 
linhas dos elementos de transiqao, com 45 ou mais eletrons. As Tabelas 6.14 e 6.15 enumeram 
as bases e acidos em termos de sua dureza ou maciez. 

As tendencias em bases sao mais faceis de se observar: fluor e duro e o iodeto e mole. 
Novamente, mais eletrons e tamanhos maiores levam a um comportamento mais mole. S 2- e 
mais mole do que o O 2- porque tern mais eletrons espalhados por um volume maior, tornando 
s 2 - mais polarizavel. Dentro de um grupo, tais comparaqoes sao faceis; a medida que a estrutura 
eletronica e o tamanho variam, as comparaqoes tornam-se mais dificeis, mas ainda sao possiveis. 
Assim, S 2- e mais mole do que Cl - , que tern a mesma estrutura eletronica, porque S 2- tern uma 
carga nuclear menor e e maior. Os acidos moles tendem a reagir com as bases moles e os acidos 
duros com as bases duras, entao as reaqoes produzem combinaqoes duro-duro e mole-mole. 
Medidas quantitativas de parametros duro-mole serao descritas na Seqao 6.6.2. 


TABELA 6.14 Bases duras e moles 



Bases duras 

Bases de fronteira 

Bases moles 




H“ 


F“, Cl- 

Br“ 

I- 


h 2 o, OH - , O 2- 


H 2 S, SH-, S 2 - 


ROH, RO“, R 2 0, CH 3 COO- 

RSH, RS", R 2 S 


NO3-, cio 4 - 

N0 2 ", n 3 - 

SCN - , CN - , RNC, CO 


co 3 2- , so 4 2- , P 0 4 3- 

so 3 2 - 

s 2 o 3 2- 


nh 3 , rnh 2 , n 2 h 4 

c 6 h 5 nh 2 ,c 5 h 5 n,n 2 

PR 3 , P(OR) 3 , AsR 3 , c 2 h 4 , c 6 h 6 

Classifica95es de R. G. Pearson, J. Chem. Educ, 1968, 45, 581. 


TABELA 6.15 Acidos duros e moles 


1 Acidos duros 

Acidos de fronteira 

Acidos moles 

H + , Li + , Na + , K + 

Be 2+ , Mg 2+ , Ca 2+ , Sr 2+ 

BF 3 , BC1 3 , B(OR ) 3 

Al 3+ , A1(CH 3 ) 3 , aici 3 , aih 3 

B(CH 3 ) 3 

bh 3 , Tl + , T1(CH 3 ) 3 

Cr 3+ , Mn 2+ , Fe 3+ , Co 3+ 

Fe 2+ , Co 2+ , Ni 2+ , Cu 2+ , 

Zn 2+ , Rh 3+ , Ir 3+ Ru 3+ , Os 2+ 

Cu + , Ag + , Au + , Cd 2+ , Hg 2 2+ , Hg 2+ , 
CH 3 Hg + ,[CO(CN) 5 ] 2- , Pd 2+ , Pt 2+ , Pt 4+ , Br 2 ,1 2 

Ions com estados de oxidagao formais de 4 ou mais 

Metais com estado de oxidagao zero 

HX (moleculas de ligagao de hidrogenio) 

aceptores- 7 r: por exemplo, trinitrobenzeno, 
quininas, tetracianoetileno 

ClassificagSes de Pearson RGJ. Chem. Educ. 1968, 45, 581. 



EXEMPLO 6.4 

1 _ 



Quern tern maior probabilidade de formar sais insoluveis com ions 3+ de metais de transi- 
qao: OH - ou S 2- ? Quern tern maior probabilidade de formar sais insoluveis com ions 2+ de 
metais de transiqao? 

Como OH - e duro e S 2- e mole, OH e mais provavel de formar sais insoluveis com ions 3+ 
de metais de transiqao (duros) e S 2- tern maior probabilidade de formar sais insoluveis com 
ions 2+ de metais de transiqao (de fronteira ou moles). 

EXERCICIO 6.5 Alguns dos produtos das seguintes reaqoes sao insoluveis, e alguns formam 
adutos soluveis. Considere apenas as caracterfsticas do conceito de acidos e bases duros e 
moles em suas respostas. 
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a. Cu 2+ reagira mais favoravelmente com OH - ou NH 3 ? Com O 2- ou S 2- ? 

b. Fe 3+ reagira mais favoravelmente com OH - ou NH 3 ? Com O 2- ou S 2_ ? 

c. Ag + reagira mais favoravelmente com NH 3 ou PH 3 ? 

d. Fe, Fe 2+ ou Fe 3+ reage mais favoravelmente com CO? 


Um acido ou uma base pode ser descrita como duro ou mole e ao mesmo tempo como forte 
ou fraco. Ambas as caracteristicas devem ser consideradas para refletir sobre a reatividade. 
Por exemplo, se a reatividade de duas bases com dureza semelhante estiver sendo comparada, 
considerar qual base e mais forte (a partir de uma perspectiva de Brpnsted-Lowry) pode ser util 
para avaliar qual lado de equilibrio sera favorecido. Por exemplo, considere este reagao organica 
classica para a smtese de fenil-litio. 


ft-BuLi + 

mole-duro 



n -BuBr + 



mole-duro 


Nucleofilos a base de carbono sao geralmente considerados como bases moles, e Li + e um 
acido duro. Avaliando somente esta perpectiva, seria dificil perceber que esta reagao favorece 
fortemente os produtos, uma vez que a dureza das bases carbanions fenil e ^z-butila e semelhante. 
A basicidade de Brpnsted-Lowry significativamente maior do carbanion de ft-butila (pK a do 
ft-butano e ~ 50) em relagao ao carbanion fenila (pK a do benzeno e ~ 43) desempenha um papel 
vital ao avaliar a formagao de fenil-litio. 

Uma perspectiva simplista considera as interagoes duro-duro como principalmente eletrosta- 
ticas (com uma alta contribuigao ionica), com o LUMO do acido muito acima do HOMO da base 
e mudanga relativamente pequena nas energias orbitais na formagao do aduto. 66 Uma interagao 
mole-mole envolve energias HOMO e LUMO que sao muito mais proximas e provoca uma 
grande mudanga nas energias orbitais durante a formagao de aduto. Diagramas de tais intera¬ 
goes, conforme mostrado na Figura 6.15, precisam ser usados com cautela. A pequena queda 
na energia no caso duro-duro apenas sugere uma pequena contribuigao covalente para a ligagao. 
Interagoes duro-duro apresentam uma contribuigao ionica relativamente grande que nao esta 
representada efetivamente na Figura 6.15. Dessa forma, a pequena quantidade de estabilizagao 
sugerida para as combinagoes duro-duro frequentemente subestima a forga de ligagao. Em mui- 
tas das reagoes descritas pelo conceito de acidos e bases duros e moles, as interagoes duro-duro 
formam ligagoes mais fortes do que as interagoes mole-mole. 

6.6.2 Medidas quantitativas de acidos e bases duros e moles 

Existem duas medidas quantitativas principais para o conceito de acidos e bases duros e 
moles. Uma, desenvolvida por Pearson, 67 usa a terminologia duro-mole e define a dureza 
absoluta ( rj) como metade da diferenga entre a energia de ionizagao e a afinidade eletronica 
(ambas em eV): 


V = 


I -A 
2 


Essa definigao de dureza esta relacionada a definigao de Mulliken de eletronegatividade, 
chamada eletronegatividade absoluta por Pearson: 

/ + A 


Essa abordagem descreve um acido ou base duro como uma especie que tern uma grande 
diferenga entre a sua energia de ionizagao e a afinidade eletronica. Considera-se que a energia 
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— LUMO —r" , /—\ 

LUMO — — 

JL 

HOMO — — — 

Jt 

— HOMO — — 

iL 
JL 

Especies Acido A:B Base Especies Acido A:B Base 

duras moles 

idealizadas interagao duro-duro idealizadas interagao mole-mole 

FIGURA 6.15 Diagramas HOMO-LUMO para interagoes duro-duro e mole-mole. 



de ionizagao determina a energia do HOMO, e presume-se que a afinidade eletronica reflita o 
LUMO para uma determinada molecula: 

Ehomo = E L umo = — ^ 

A maciez e definida como o inverso da dureza, a = —. Como nao ha nenhuma afinidade 

V 

eletronica por anions, os valores para os atomos e moleculas neutras correspondentes sao usados 
como equivalentes aproximados. 

Os halogenios oferecem bons exemplos do uso destes argumentos. Para os halogenios, a 
tendencia na dureza ( rj) corre paralela a variagao nas energias do HOMO, porque as energias 
do LUMO sao praticamente iguais, como mostrado na Figura 6.16. O fluor e o halogenio mais 
eletronegativo. Tambem e o menor e menos polarizavel halogenio e, portanto, o mais duro. Em 
termos de orbitais, os LUMOs das moleculas do halogenio tern energias muito semelhantes e os 
HOMOs aumentam sua energia de F 2 para I 2 . A eletronegatividade absoluta diminui na ordem F 2 
> Cl 2 > Br 2 > I 2 conforme as energias HOMO aumentam. A dureza tambem diminui na mesma 
ordem em que a diferenga entre HOMO e LUMO diminui. Dados para diversas outras especies 
sao apresentados na Tabela 6.16 e no Apendice B-5. 


EXERCICIO 6.6 


Continue os valores de eletronegatividade absoluta e dureza absoluta para as seguintes espe¬ 
cies, usando os dados de Tabela 6.16 e do Apendice B-5: 

a. Al 3+ , Fe 3+ , Co 3+ 

b. OH - , Cl - , N0 2 - 

c. h 2 o, nh 3 , ph 3 
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FIGURA 6.16 Niveis de energia para halogenios. Relates entre 
eletronegatividade absoluta (^), dureza absoluta ( 17 ) e energias do 
HOMO e LUMO para os halogenios. 


TABELA 6.16 Parametros de dureza (eV) 


Ion 

1 

A 

X 

V \ 

Al 3+ 

119,99 

28,45 

74,22 

45,77 

Li + 

75,64 

5,39 

40,52 

35,12 

Na + 

47,29 

5,14 

26,21 

21,08 

K + 

31,63 

4.34 

17,99 

13,64 

Au + 

20,5 

9,23 

14,90 

5,6 

bf 3 

15,81 

-3,5 

6,2 

9,7 

h 2 o 

12,6 

-6,4 

3,1 

9,5 

nh 3 

10,7 

-5,6 

2,6 

8,2 

pf 3 

12,3 

-1,0 

5,7 

6,7 

ph 3 

10,0 

-1,9 

4,1 

6,0 

F“ 

17,42 

3,40 

10,41 

7,01 

Cl- 

13,01 

3,62 

8,31 

4,70 

Br“ 

11,84 

3,36 

7,60 

4,24 

I - 

10,45 

3,06 

6,76 

3,70 


NOTA: Os valores de anion sao aproximados, assim como os parametros para os radicals neutros ou atomos correspondentes. 
Dados de Pearson RG. Inorg. Chem. 1988, 27, 734. 


Drago e Wayland 68 propuseram um sistema quantitativo de parametros acido-base para 
contabilizar a reatividade, incluindo explicitamente fatores eletrostaticos e covalentes. Essa 
abordagem usa a equagao - A H = E A E B + C A C B , onde A H e a entalpia da reagao A + B —» AB 
em fase gasosa ou em um solvente inerte, e C e E sao parametros calculados a partir de dados 
experimentais. E e uma medida da capacidade para interagoes eletrostaticas (ionicas), eCe uma 
medida da tendencia de formar ligagoes covalentes. Os subscritos referem-se aos valores atribui- 
dos ao acido e base, com I 2 sendo o acido de referenda e A,A-dimetilacetamida e dietilsulfeto 
como as bases de referenda. Esses valores (em kcal mol -1 ) sao 












206 6 


Quimica acido-base e doadora-aceptora 




e a 

C e 

e b 1 

h 

1,00 

1,00 



AA^-dimetilacetamida 




1,32 

Dietil sulfeto 



7,40 



Os valores de E A e C A para acidos selecionados eE B eC B para bases selecionadas sao dados na 
Tabela 6.17 e no Apendice B-6. Combinando-se os valores desses parametros para pares acido-base 
teremos a entalpia de reagao (kcal mol -1 ; multiplicando por 4,184 J cal -1 converte-se para joules). 


TABELA 6.17 Valores de C A , E A , C B e E B (kcal mol -1 ) 


Acido 


e a 

Trimetilboro, B(CH 3 ) 3 

1,70 

6,14 

Trifluoreto de boro (gas), BF 3 

1,62 

9,88 

Trimetilalummio, A1(CH 3 ) 3 

1,43 

16,9 

Iodo , I 2 

1,00* 

1,00* 

Trimetilgalio, Ga(CH 3 ) 3 

0,881 

13,3 

Monocloreto de iodo, IC1 

0,830 

5,10 

Dioxido de enxofre, S0 2 

0,808 

0,920 

Fenol, C 6 H 5 OH 

0,442 

4,33 

tert-butil alcool, C 4 H 9 OH 

0,300 

2,04 

Pirrol, C 4 H 4 NH 

0,295 

2,54 

Cloroformio, CHC1 3 

0,159 

3,02 

Base 

C e 

e b 

Quinuclidina, HC(C 2 H 4 ) 3 N 

13,2 

0,704 

Trimetilamina, (CH 3 ) 3 N 

11,54 

0,080 

Trietilamina, (C 2 H 5 ) 3 N 

11,09 

0,991 

Dimetilamina, (CH 3 ) 2 NH 

8,73 

1,09 

Dietilsulfeto , (C 2 H 5 ) 2 S 

7,40* 

0,399 

Piridina, C 5 H 5 N 

6,40 

1,17 

Metilamina, CH 3 NH 2 

5,88 

1,30 

Amonia, (NH 3 ) 

3,46 

1,36 

Dietil eter, (C 2 H 5 ) 2 0 

3,25 

0,963 

N,N-dimetilacetamida, (CH 3 ) 2 NCOCH 3 

2,58 

1,32* 

Benzeno, C 6 H 6 

0,681 

0,525 


*Valores de referencia. 

Dados de R. S. Drago, J. Chem. Educ., 1974, 51, 300. 


A maioria dos acidos tem valores mais baixos de C A e valores superiores E A do que I 2 . 
Como I 2 nao tem dipolo permanente, tem pouca atragao eletrostatica por bases e um baixo E A . 
Por outro lado, sua alta polarizabilidade torna I 2 razoavelmente bem equipado para interagoes 
covalentes, indicadas por C A relativamente grande. Como 1,00 foi escolhido como o valor de 
referencia para ambos os parametros para I 2 , a maioria dos valores de C A fica abaixo de 1, e a 
maioria dos valores de E A acima de 1. 

O exemplo de iodo e benzeno mostra como esses parametros podem ser usados: 

I 2 + C 6 H 6 I 2 • C 6 H 6 

acido base 


—ah — e a e b + c^c B ou ah — —{e a e b + c^c B ) 

A H = -([1,00 X 0,681] + [1,00 X 0,525]) = -1,206 kcal mol" 1 , ou-5,046 kJmor 1 
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O A H experimental e -1,3 kcal mol -1 , ou -5,5 kJ mol -1 , 9% maior do que o valor previsto. 69 
Em muitos casos, a concordancia entre as entalpias calculadas e as entalpias experimentais fica 
na faixa de 5%. A concordancia entre os valores calculados e experimentais tende a melhorar 
com a forga da ligagao do aduto; a ligagao em I 2 • C 6 H 6 e bastante fraca. 


EXEMPLO 6.5 


Calcular a entalpia de formagao do aduto prevista pela equagao E e 
goes de I 2 com eter dietilico e sulfeto dietila. 

C de Drago para as rea- 


^a E b C a C a 

AH(kcal mol ^ 

A H experimental 

Eter dietilico 

-([1,00 x 0,963] + [1,00 x 3,25]) 

= -4,21 

-4,2 

Sulfeto dietila 

-([1,00 x 0,339] + [1,00 x 7,40]) 

= -7,74 

-7,8 


A concordancia e muito boa, com o produto C A x C B sendo o maior fator dominante. O 
enxofre mais mole reage mais fortemente com o I 2 mole. 

EXERCICI 0 6.7 Calcule a entalpia de formagao de aduto prevista pela equagao E e C de 
Drago para as seguintes combinagoes e explique as tendencias em termos de contribuigoes 
eletrostaticas e covalentes: 

a. BF 3 reagindo com amonia, metilamina, dimetilamina e trimetilamina 

b. Piridina reagindo com trimetilboro, trimetil aluminio e trimetil galio 


O sistema de Drago enfatiza os dois fatores eletronicos primarios envolvidos na forga acido 
-base (a capacidade de uma especie envolver-se em interagoes eletrostaticas e covalentes) em sua 
entalpia em dois termos da equagao de reagao. Pearson enfatiza mais o fator covalente. Pearson 70 
propos a equagao log K = S A S B + cr A cr B , com a forga inerente S sendo modificada por um fator 
de maciez cr. Maiores valores de forga e maciez conduzem a maiores constantes de equilibrio. 
Embora Pearson nao tenha ligado nenhum numero a esta equagao, ele mostra a necessidade de 
considerar mais do que apenas a dureza ou a maciez nas reagoes acido-base. Dureza absoluta 
baseia-se em energias orbitais, retornamos a um unico parametro, e considera apenas as reagoes 
em fase gasosa. Quando os parametros E e C estao dispomveis para as reagoes em questao, 
podem ser feitas comparagoes quantitativas sobre as forgas de ligagao dos adutos. A abordagem 
qualitativa do conceito de acidos e bases duros e moles, embora as vezes seja de aplicagao desa- 
fiadora, por causa da necessidade de fazer julgamentos, fornece um guia para prever as reagoes. 
Os termos duro e mole sao adotados no vocabulario quimico. 

A solvatagao contribui para a forga motriz de muitas reagoes, mas nem Drago nem os 
modelos quantitativos de Pearson levam esse fator em conta. E muito dificil desenvolver modelos 
de reatividade que sejam amplamente aplicaveis. No entanto, os quimicos continuam a exami- 
nar estas questoes importantes que balizam as contribuigoes fundamentais para a formagao de 
ligagoes. 


References 


1. R. P. Bell, The Proton in Chemistry , 2nd ed., Cornell Univer¬ 
sity Press, Ithaca, NY, 1973, p. 9. 

2. H. Lux, Z. Electrochem., 1939, 45, 303; H. Flood and T. For- 
land, Acta Chem. Scand., 1947, 1, 592, 718. 

3. M. Usanovich, Zh. Obshch. Khim., 1939, 9, 182; H. Gehlen, Z. 
Phys. Chem., 1954, 203, 125; H. L. Finston and A. C. Rycht- 
man, A New View of Current Acid-Base Theories, John Wiley 
& Sons, New York, 1982, pp. 140-146. 

4. C. K. Ingold, /. Chem. Soc., 1933, 1120; Chem. Rev., 1934, 

15, 225; Structure and Mechanism in Organic Chemistry, 


Cornell University Press, Ithaca, NY, 1953, Chapter V; W. B. 
Jensen, The Lewis Acid-Base Concepts, Wiley Interscience, 
New York, 1980, pp. 58-59. 

5. R. Robinson, Outline of an Electrochemical (Electronic) 
Theory of the Course of Organic Reactions, Institute of Chem¬ 
istry, London, 1932, pp. 12-15. 

6. J. N. Brpnsted, Rec. Trav. Chem., 1923, 42, 718; G. N. Lewis, Va¬ 
lence and the Structure of Atoms and Molecules, Chemical Catalog, 
New York, 1923, pp. 141-142; J. Franklin Inst., 1938, 226, 293. 

7. T. M. Lowry, Chem. Ind. (London), 1923, 42, 43. 









208 6 Quimica acido-base e doadora-aceptora 


8 . G. A. Olah, A. Germain, H. C. Lin, D. Forsyth, J. Am. Chem. 
Soc. 1975, 97, 2928. 

9. G. A. Olah, D. A. Klumpp, Superelectrophiles and Their 
Chemistry , Wiley: New York, 2008. 

10. R. R. Naredla, C. Zheng, S. O. Nilsson Lill, D. A. Klumpp, J. 
Am. Chem. Soc. 2011, 133 , 13169. 

11. L. R Hammett, A. J. Deyrup, J. Am. Chem. Soc., 1932, 54, 2721. 

12. S. Mukhopadhyay, M. Zerella, A. T. Bell, R. Vijay Srinivas, G. 
A. Smith, Chem. Commun. 2004, 472. 

13. S. Mukhopadhyay, A. T. Bell, Angew. Chem., Int. Ed. 2003, 42, 2990. 

14. R. Minkwitz, A. Kormath, W. Sawodny, J. Hahn, Inorg. Chem., 
1996, 35, 3622 e demais references. 

15. R. Minkwitz, A. Kornath, W. Sawodny, V. Typke, J. A. Boatz, 

J. Am. Chem. Soc. 2000, 122, 1073. 

16. K. O. Christe, C. J. Schack, R. D. Wilson, Inorg. Chem., 1975, 14, 
2224; K. O. Christe, P. Charpin, E. Soulie, R. Bougon, J. Fawcett, 
D. R. Russell, Inorg. Chem., 1984, 3756; D. Zhang, S. J. Rettig, J. 
Trotter, F. Aubke, Inorg. Chem., 1996, 35, 6113; R. Minkwitz, S. 
Schneider, A. Komath, Inorg. Chem., 1998, 37, 4662. 

17. K. Lutar, B. Zemva, H. Bormann, Eur. J. Solid-State Inorg. 
Chem., 1996, 33, 957; Z. Mazej, P. Benkic, K. Lutar, B. Zema, 
J. Fluorine Chem., 2002, 130, 399. 

18. Z. Mazej, E. Goreshnik, J. Fluorine Chem., 2009, 130, 399. 

19. G. Tavcar, Z. Mazej, Inorg. Chim. Acta., 2011, 377, 69. 

20. E. M. Arnett, E. J. Mitchell, T. S. S. R. Murty, J. Am. Chem. 
Soc., 1974, 96, 3874. 

21. C. Laurence e J.-F. Gal, Lewis Basicity and Affi nity Scales 
Data and Measurement, John Wiley and Sons, United King¬ 
dom, 2010 . 

22. R. S. Drago, Physical Methods in Chemistry, W. B. Saunders, 
Philadelphia, 1977, pp. 552-565. 

23. J. -F. Gal, P. -C. Maria, E. D. Raczynska, J. Mass Spectrom. 
2001, 36, 699 e demais references. 

24. E. P. L. Hunter, S. G. Lias., Evaluated gas phase basicities and 
proton affi nities of molecules: An Update. J. Phys. Chem. Ref. 
Data, 1998, 27,413; E. P. L. Hunter, S. G. Lias., Proton Affinity 
and Basicity Data, in NIST Chemistry Web Book, Standard Refer¬ 
ence Database, 2005, No. 69 (eds W. G. Mallard e P. J. Linstrom), 
National Institutes of Standards and Technology, Gaithersburg, 

MD (Dispomvel em: <http://webbook.mst.gov/chemistry>. Acesso 
em: maio 2012 ). 

25. H. A. Staab, T. Saupe, Angew. Chem. Int. Ed. Engl. 1998, 27. 
865.; Alder, R. W. Chem. Rev. 1989, 89, 1251. 

26. J. G. Verkade, P. B. Kisanga, Tetrahedron, 2003, 59, 7819. 

27. M. Decouzon, J.-F. Gal, P.-C. Maria, E. D. Raczynska, Rapid Com¬ 
mun. Mass Spectrom, 1993, 7,599; E. D. Raczynska, P-C. Maria, J.- 
F. Gal, M. Decouzon, J. Phys. Org. Chem., 1994, 7,725. A definigao 
de uma superbase como mais basica do que l, 8 -bis(dimetilamino) 
naftaleno foi propose na referencia 23. 

28. Z. Tian, A. Fattachi, L. Lis, S. R. Kass, Croatica Chemica 
Acta., 2009, 82, 41. 

29. S. M. Bachrach, C. C. Wilbanks, J. Org. Chem., 2010, 75, 2651. 

30. N. Uchida, A. Taketoshi, J. Kuwabara, T. Yamamoto, Y. Inoue, 
Y. Watanabe, T. Kanbara, Org. Lett., 2010, 12, 5242. 

31. J. Galeta, M. Potacek, J. Org. Chem., 2012, 77, 1010. 

32. H. L. Finston, A. C. Rychtman, A New View of Current Acid- 
Base Theories, John Wiley & Sons, New York, 1982, pp. 59-60. 

33. G. N. Lewis, Valence and the Structure of Atoms and Mol¬ 
ecules, Chemical Catalog, New York, 1923, pp. 141-142; J. 
Franklin Inst., 1938, 226, 293. 

34. W. B. Jensen, The Lewis Acid-Base Concepts, Wiley Intersci¬ 


ence, New York, 1980, pp. 112-155. 

35. V. Gold, Pure. Appl. Chem., 1983, 55, 1281. 

36. W. A. Herrebout, B. J. van der Veken, J. Am. Chem. Soc., 1997, 
119, 10446. 

37. X. Zhao, D. W. Stephan, J. Am. Chem. Soc., 2011, 133, 12448. 

38. (a) P. Metrangolo, H. Neukirch, T. Pilati, G. Resnati, Acc. 
Chem. Res., 2005, 38, 386; (b) P. Metrangolo, G. Resnati, 
Chem. Eur. J., 2001, 7, 2511. 

39. A.-C. C. Carlsson, J. Grafenstein, A. Budnjo, J. L. Laurila, J. 
Bergquist, A. Karim, R. Kleinmaier, U. Brath, M. Erdelyi, J. 
Am. Chem. Soc., 2012, 134, 5706. 

40. A. C. Legon, Angew. Chem. Int. Ed., 1999, 38, 2687. 

41. C. Laurence e J.-F. Gal, Lewis Basicity and Affi nity Scales 
Data and Measurement, John Wiley and Sons, United King¬ 
dom, 2010, pp. 241-282. 

42. D. J. Grant, D. A. Dixon, D. Camaioni, R. G. Potter, K. O. 
Christe, Inorg. Chem., 2009, 48, 8811. 

43. J. A. Plumley, J. D. Evanseck, J. Phys. Chem. A, 2009, 113, 5985. 

44. H. C. Brown, J. Chem. Soc., 1956, 1248. 

45. M. S. B. Munson, J. Am. Chem. Soc., 1965, 87, 2332; J. I. 
Brauman and L. K. Blair, J. Am. Chem. Soc., 1968, 90, 6561; 

J. I. Brauman, J. M. Riveros, and L. K. Blair, J. Am. Chem. 
Soc., 1971, 93, 3914. 

46. D. Stephan, Dalton Trans., 2009, 3129. 

47. G. Erker, Dalton Trans., 2005, 1883. 

48. G. C. Welch, R. S. S. Juan, J. D. Masuda, D. W. Stephan, Sci¬ 
ence, 2006, 314, 1124. 

49. D. W. Stephan, G. Erker, Angew. Chem., Int. Ed., 2010, 49, 46. 

50. C. M. Moemming, E. Otten, G. Kehr, R. Froehlich, S, Grimme, 

D. W. Stephan, G. Erker , Angew. Chem., Int. Ed., 2009, 48, 6643. 

51. E. Otten, R. C. Neu, D. W. Stephan, J. Am. Chem. Soc., 2009, 131, 8396. 

52. T. Mahdi, Z. M. Heiden, S. Grimes, D. W. Stephan, J. Am. 
Chem. Soc., 2012, 134, 4088; C. B. Caputo; D. W. Stephan, 
Organometallies, 2012, 31,21. 

53. E. Arunan, G. R. Desiraju, R. A. Klein, J. Sadlej, S. Scheiner, 

I. Alkorta, D. C. Cleary, R. H. Crabtree, J. J. Dannenberg, P. 
Hobza, H. G. Kjaergaard, A. C. Legon, B. Mennucci, D. J. 
Nesbit, Pure Appl. Chem., 2011, 83, 1619. 

54. E. Arunan, G. R. Desiraju, R. A. Klein., J. Sadlej, S. Scheiner, 

I. Alkorta, D. C. Clary, R. H. Crabtree, J. J. Dannenberg, P. 
Hobza, H. G. Kjaergaard, A. C. Legon, B. Mennucci, D. J. 
Nesbit, Pure Appl. Chem., 2011, 83, 1637. 

55. G. Gilli, P. Gilli, The Nature of the Hydrogen Bond, Oxford 
University Press, New York, 2009, p. 16. 

56. P. Gilli, L. Pretto, V. Bertolasi, G. Gilli, Acc. Chem. Res., 2009, 42, 33. 

57. S. S. Gayathri, M. Wielopolski, E. M. Perez, G. Fernandez, L. 
Sanchez, R. Viruela, E. Orti, D. M. Guldi e N. Martin, Angew. 
Chem., Int. Ed., 2009, 48, 815; P. A. Denis, Chem. Phys. Lett., 
2011,516, 82. 

58. A. Sygula, F. R. Fronczek, R. Sygula, P. W. Rabideau, M. M. 
Olmstead, J. Am. Chem. Soc., 2007, 129, 3842. 

59. L. N. Dawe, T. A. AIHujran, H.-A. Tran, J. I. Mercer, E. A. Jack- 
son, L. T. Scott, P. E. Georghiou, Chem. Commun., 2012, 48, 5563. 

60. A. A. Yoityuk, M. Duran, J. Phys. Chem. C, 2008, 112, 1672. 

61. A. Molina-Ontoria, G. Fernandez, M. Wielopolski, C. Atienza, 
L. Sanchez, A. Gouloumis, T. Clark, N. Martin, D. M. Guldi, 

J. Am. Chem. Soc., 2009, 131, 12218. 

62. R. G. Pearson, J. Am. Chem. Soc., 1963, 85, 3533. 

63. S. Ahrland, J. Chatt e N. R. Davies, Quart. Rev. Chem. Soc., 
1958, 12, 265. 

64. R. G. Pearson, J. Am. Chem. Soc., 1963, 85, 3533; Chem. Br., 1967, 
J, 103; R. G. Pearson, ed., Hard and Soft Acids and Bases, Dowden, 


Problemas | 209 


Hutchinson & Ross, Stroudsburg, PA, 1973. Os termos duro e mole 
sao atribuidos a D. H. Busch no primeiro artigo desta nota de rodape. 

65. G. Schwarzenbach, M. Schellenberg, Helv. ChimActa , 1965 ,48 ,28. 

66. Jensen, pp. 262-265; C. K. Jprgensen, Struct. Bonding (Berlin), 
1966, 7, 234. 

67. R. G. Pearson, Inorg. Chem., 1988, 27, 734. 


68. R. S. Drago, B. B. Wayland, 1 Am. Chem. Soc., 1965 ,87 ,3571; R. 

S. Drago, G. C. Vogel, T. E. Needham, J. Am. Chem. Soc., 1971, 93, 
6014; R. S. Drago, Struct. Bonding (Berlin), 1973, 15, 73; R. S. Drago, 
L. B. Parr, C. S. Chamberlain, J. Am. Chem. Soc., 1977,99, 3203. 

69. R. M. Keefer, L. J. Andrews, J. Am. Chem. Soc., 1955, 77, 2164. 

70. R. G. Pearson, J. Chem. Educ., 1968, 45, 581. 


References gerais 


W. B. Jensen, The Lewis Acid-Base Concepts: An Overview, Wiley 
Interscience, New York, 1980, e H. L. Finston e Allen C. Rychtman, 
A New View of Current Acid-Base Theories, John Wiley & Sons, 
New York, 1982 fornecem boas visoes gerais da historia das teorias 
de acido-base e discussao crftica das diferentes teorias. R. G. Pear¬ 
son’s Hard and Soft Acids and Bases, Dowden, Hutchinson, & Ross, 
Stroudsburg, PA, 1973) e uma revisao por um dos principais pro- 
ponentes do conceito de acidos e bases duros e moles. Para outros 
pontos de vista, as references fornecidas neste capitulo devem ser 

Problemas 


consultadas. Em particular, C. Laurence e J.-F. Gal, Lewis Basic¬ 
ity and Affinity Scales Data and Measurement, John Wiley & Sons, 
New York, 2010, e uma referenda importante com relagao aos dados 
tabulados e a discussao da metodologia. G. Gilli and P. Gilli, The 
Nature of the Hydrogen Bond, Oxford University Press, New York, 
2009, fornece uma discussao aprofundada desse topico. Para uma 
excelente revisao de superbases: Superbases for Organic Synthesis: 
Guanidines, Amidines, and Phosphazenes and Related Organocata- 
lysts, Ishikawa, T., eds., Wiley, New York, 2009. 


Problemas adicionais sobre acido-base encontram-se no final do 
Capitulo 8. 

6.1 Para cada uma das seguintes reagoes, identifique o acido e a 
base. Tambem indique qual definigao de acido-base se aplica 
(Lewis, Brpnsted-Lowry). Em alguns casos, pode se aplicar 
mais de uma definigao. 

a. AlBr 3 + Br“ —» AlBr 4 “ 

b. HC10 4 + CH 3 CN -> CH 3 CNH + + C10 4 “ 

c. Ni 2+ + 6 NH 3 [Ni(NH 3 ) 6 ] 2+ 

d. NH 3 + C1F->H 3 N"-C1F 

e. 2 C10 3 " + S0 2 -> 2 C10 2 + S0 4 2 “ 

f. C 3 H 7 COOH + 2 HF -> [C 3 H 7 C(OH) 2 ] + + HF 2 “ 

6.2 Para cada uma das seguintes reagoes, identifique o acido e a 
base. Tambem indique qual definigao de acido-base se aplica 
(Lewis, Brpnsted-Lowry). Em alguns casos, pode se aplicar 
mais de uma definigao. 

a. Xe0 3 + OH" -> [HXe0 4 ]“ 

b. Pt + XeF 4 -> PtF 4 + Xe 

c. C 2 H 5 OH + H 2 Se0 4 —» C 2 H 5 OH 2 + + HSe0 4 “ 

d. [CH 3 Hg(H 2 0)] + + SH" [CH 3 HgS]“ + H 3 0 + 

e. (benzil) 3 N + CH 3 COOH -> (benzil) 3 NH + + CH 3 COO“ 

f. S0 2 + HC1 -> OSO • • HC1 

6.3 Fermento em po e uma mistura de sulfato de alummio e 
hidrogenocarbonato de sodio, que gera um gas e faz bolhas na 
massa de biscoito. Explique quais sao as reagoes envolvidas. 

6.4 A condutividade do BrF 3 e aumentada pela adigao de KF. Expli¬ 
que este aumento, utilizando equagoes quimicas adequadas. 

6.5 A seguinte reagao pode ser conduzida como uma titulagao em 
BrF 5 liquido: 

2 Cs[ ]- + [ ] + [Sb 2 F n ]- -> 3 BrF 5 + 2 CsSbF 6 

a. Os ions entre parenteses contem bromo e fluor. Preencha as 
formulas mais provaveis desses ions. 

b. Quais sao os grupos de pontos do cation e e do anion iden- 
tificados na parte a? 

c. O cation na parte (a) esta servindo como um acido ou uma 
base? 


6.6 H 2 S0 4 anidro e H 3 P0 4 anidro tern alta condutividade eletrica. 
Por que? 

6.7 As basicidades em fase gasosa para as bases nitrogenadas cita- 
das na Tabela 6.6 sao uniformemente menos positivas do que 
as afinidades de protons correspondentes. Explique. 

6.8 As afinidades de proton da acetona, dietilcetona e benzofenona 
sao 812,0; 836,0 e 882,3 kJ mol -1 , respectivamente. Justifique 
a ordenagao desses valores. (Dados de C. Laurence e J.-F. Gal, 
Lewis Basicity and Affinity Scales Data and Measurement, John 
Wiley and Sons, United Kingdom, 2010, p. 5.) 

6.9 A basicidade em fase gasosa de trifenilamina (876,4 kJ mol -1 ) 
e menor do que da trifenilfosfina (940,4 kJ mol -1 ). Voce espera 
que fatores estericos ou eletronicos contribuam mais para essa 
diferenga? Explique sua resposta. (Dados de C. Laurence e J.-F. 
Gal, Lewis Basicity and Affinity Scales Data and Measurement, 
John Wiley and Sons, United Kingdom, 2010, p. 5.) 

6.10 A correlagao dos dados de basicidade em fase gasosa e em 
solugao aquosa e instrutiva. Construa um grafico de basicidade 
em fase gasosa vs. pK a dos acidos conjugados em agua (como 
nas Figuras 6.2 e 6.3) para as seguintes bases de Brpnsted- 
-Lowry, usando os dados de C. Laurence e J.-F. Gal, Lewis 
Basicity and Affinity Scales Data and Measurement, John Wiley 
and Sons, United Kingdom, 2010, p. 5., e nomeie cada ponto 
claramente com a identidade da base. 



pK a do acido 
conjugado 

Basicidade em fase 
gasosa (kJ mol -1 ) 

Metanol 

-2,05 

724,5 

Etanol 

-1,94 

746,0 

Agua 

-1,74 

660,0 

Dimetil eter 

-2,48 

764,5 

Dietil eter 

-2,39 

801,0 


a. Qualitativamente, como se correlacionam esses dados de 
fase gasosa e em solugao? Explique sua resposta. 

b. Justifique as posigoes dos eteres em seu grafico em relagao 
aos alcoois e a agua. 
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c. Qualitativamente, como se correlacionam os dados de fase 
gasosa e em solugao para os dois eteres e os dois alcoois? 
Essas tendencias sao resultantes dos efeitos estericos ou 
indutivos? Explique sua resposta. 

d. Justifique a localizagao aparentemente paradoxal da agua 
em seu grafico em relagao as outras bases. 

6.11 Considere essas afmidades de BF 3 por varios sulfoxidos de C. 
Laurence e J.-F. Gal, Lewis Basicity and Affinity Scales Data 
and Measurement , John Wiley and Sons, United Kingdom, 
2010, p. 99. Justifique esta tendencia de afinidade por BF 3 com 
argumentos indutivos e de ressonancia. 


Base de Lewis 

Formula 

Afinidade por 
BF 3 (kJ mol -1 ) 

Difenilsulfoxido 

Ph 2 SO 

90,34 

Metil fenil sulfoxido 

PhSOMe 

97,37 

Dimetil sulfoxido 

Me 2 SO 

105,34 

di-n-butil sulfoxido 

(n-Bu) 2 SO 

107,60 

Tetrametileno 

sulfoxido 

C/c/o-(CH 2 ) 4 SO 

108,10 


6.12 O desenvolvimento de novas escalas de basicidade de Lewis 
e de interesse constante. Maccarrone e Di Bella relataram 
recentemente uma escala de basicidade de Lewis que emprega 
um complexo com zinco(II) como uma referencia de acido de 
Lewis (I. P. Oliveri, G. Maccarrone, S. Di Bella, J. Org. Chem., 
2011, 76 , 8879). 

a. Quais sao as caracterfsticas ideais de um acido de referencia 
discutidas por esses autores? 

b. Compare as basicidades relativas de Lewis da quinuclidina 
e piridina encontradas por estes autores com a afinidade de 
BF 3 para a piridina (Tabela 6.10) e o valor para quinuclidina 
(150,01 kJ mol -1 ). A caracterfstica estes autores atribuem 
as altas basicidades destas duas bases nitrogenadas para sua 
referencia zinco(II)? 

c. Que tendencias gerais estes autores relatam para aliciclicos 
(isto e, alifaticos e ciclicos) e para aminas acfclicas? Como 
estas tendencias sao justificadas? 

6.13 Se uma mistura equimolar de P(t-C 4 H 9 ) 3 e B(C 6 F 5 ) 3 e mistu- 
rada com 1 bar de N 2 0 gas em solugao de bromobenzeno, um 
produto branco e formado com bom rendimento. Uma varie- 
dade de evidencias por RMN foi coletada sobre o produto: Ha 
uma ressonancia unica de 31 P a RMN; RMN de n B e 19 F sao 
consistentes com um atomo de boro com 4 coordenadas; e 
RMN de 15 N indica dois atomos de nitrogenio nao equivalen- 
tes. Alem disso, nenhum gas e liberado na reagao. 

a. Sugira qual seria o papel de N 2 0 nesta reagao. 

b. Proponha uma estrutura do produto. (ver Otten, R. C. Neu, 
D. W. Stephan, J. Am. Chem. Soc., 2009, 131, 9918.) 

6.14 A quimica PLO continua a produzir reagoes notaveis que 
prosseguem sem metais de transigao. A hidrogenagao aromatica 
sem metais de aneis de fenila ligados a N pode ser alcangada na 
presenga de H 2 e B(C 6 F 5 ) 3 para formar sais de hidridoborato 
de A-ciclohexilamonio (T. Mahdi, Z. M. Heiden, S. Grimme, 
D. W. Stephan, J. Am. Chem. Soc., 2012, 134, 4088). 

a. Faga um esbogo do diagrama de coordenada da reagao na 
Figura 2 do artigo citado, incluindo as estruturas de inter¬ 
mediaries e estados de transigao. 


b. Discuta as etapas hipoteticas para a adigao inicial de H + ao 
anel aromatico de f-BuNHPh. 

c. Como este diagrama apoia o resultado da reagao de 
t-BuNHPh, B(C 6 F 5 ) 3 e H 2 em pentano (a 298 K) versus em 
refluxo de tolueno (383 K)? 

d. O que acontecera se a amina utilizada tornar-se muito 
basica? 

6.15 A capacidade dos pares de Lewis obstruidos para capturar NO 
(oxido mtrico) para produzir os radicais aminoxil e um recente 
triunfo da quimica PLO (M. Sajid, A. Stute, A. J. P. Cardenas, B. J. 
Culotta, J. A. M. Hepperle, T. H. Warren, B. Schirmer, S. Grimme, 
A. Studer, C. G. Daniliuc, R. Frohlich, J. L. Peterson, G. Kehr, G. 
Erker, J. Am. Chem. Soc., 2012, 134, 10156.) Use um argumento 
orbital molecular para formular uma hipotese sobre a razao pela 
qual a hgagao N—O alonga-se no complexo 2b em relagao ao 
oxido mtrico. (Dica: qual orbital e provavelmente o aceptor?) 

a. Utilize o formalismo arrow-pushing para propor mecanis- 
mos para a reagao de 2b com 1,4-cicloexadieno e de 2b 
com tolueno. 

b. Explique por que a formagao da ligagao C-0 na reagao do 
tolueno ocorre exclusivamente no carbono primario e nao 
em um atomo de carbono dentro do anel aromatico. 



O 


+ 

6.16 Use a Regra do pK a Slide de P. Gilli, L. Pretto, V. Bertolasi, 
G. Gilli, Acc. Chem. Res., 2009, 42, 33 para responder a estas 
perguntas: 

a. Qual forma uma ligagao de hidrogenio mais forte com agua, 
HCN ou HSCN? 

b. Identifique dois acidos inorganicos que provavelmente 
formem ligagoes fortes de hidrogenio com nitrilas organicas. 

c. Qual acido organico na regra de Slide provavelmente forma a 
ligagao de hidrogenio mais forte com os sulfetos organicos? 

d. A agua e um doador prototipico de ligagao hidrogenio. 
Classifique as forga das ligagoes hidrogenio A • • • H 2 0 (por 
exemplo, como forte, media forte, media, media fraca ou 
fraca) com as seguintes classes de aceptores: aminas, trifos- 
finas, sulfoxidos, cetonas e compostos nitrogenados. 

6.17 A estrutura aos raios X de Br 3 As • C 6 Et 6 • AsBr 3 (Et = etil) 
foi relatada (H. Schmidbaur, W. Bublak, B. Huber, G. Muller, 
Angew. Chem., Int. Ed., 1987, 26, 234). 

a. Qual e o grupo do pontos desta estrutura? 

b. Proponha uma explicagao de como os orbitais de fronteira 
de AsBr 3 e C 6 Et 6 podem interagir para formar ligagoes 
quimicas que estabilizem essa estrutura. 

6.18 Quando A1C1 3 e OPCl 3 sao misturados, o produto, 
C1 3 A1—O—PC1 3 tern um arranjo A1—O—P quase linear 
(angulo de ligagao de 176°). 

a. Sugira uma explicagao para este incomum angulo grande. 

b. A distancia O—P em C1 3 A1—O—PC1 3 e apenas ligeira- 
mente maior que a distancia comparavel em OPCl 3 mesmo 
com o ultimo tendo uma ligagao dupla formal. Sugira por 
que ha tao pouca diferenga em estas distancias de ligagao. 
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(Ver N. Burford, A. D. Phillips, R. W. Schurko, R. E. Wasyl- 
ishen, J. E Richardson, Chem. Commun., 1997, 2363.) 

6.19 Dos complexos doador-aceptor (CH 3 ) 3 N—S0 3 e H 3 N—S0 3 
em fase gasosa, 

a. Qual tem a maior ligagao N—S? 

b. Qual tem o maior angulo N—S—O? Explique sua resposta 
resumidamente. (Ver D. L. Fiacco, A. Toro, K. R. Leopold, 
Inorg. Chem., 2000, 39, 37.) 

6.20 Difluoreto de xenonio, XeF 2 , pode atuar como uma base de 
Lewis para cations metalicos tais como Ag + e Cd 2+ . 

a. Nestes casos, voce espera que XeF 2 exerga sua basicidade 
por meio dos pares isolados de Xe ou de F? 

b. [Ag(XeF 2 ) 2 ]AsF 6 e [Cd(XeF 2 ) 2 ](BF 4 ) 2 foram sintetizados. 
Em qual deles, AsF 6 “ ou BF 4 _ , voce espera que os elemen- 
tos fluor atuem como bases de Lewis mais fortes? Explique 
resumidamente. (Ver G. Tavcar, B. Zemva, Inorg. Chem., 
2005, 44, 1525.) 

6.21. O ion NO - pode reagir com H + para formar uma ligagao 
quimica. Qual a estrutura e mais provavel, HON ou HNO? 
Explique sua resposta. 

6.22 Os espectros de absorgao de solugoes contendo Br 2 sao depen- 
dentes do solvente. Quando o bromo elementar e dissolvido em 
solventes apolares como o hexano, e observada uma banda de 
absorgao unica no espectro visfvel perto de 500 nm. Quando 
Br 2 e dissolvido em metanol, no entanto, esta banda de absor¬ 
gao desloca-se e e formada uma nova banda. 

a. Justifique o aparecimento da nova banda. 

b. A banda de 500 nm provavelmente ira desviar para um com- 
primento de onda mais longo ou mais curto em metanol? 
Por que? Nas suas respostas, voce deve mostrar claramente 
como interagem determinados orbitais de Br 2 e o metanol. 

6.23 A1F 3 e insoluvel em HF liquido, mas dissolve-se se NaF estiver 
presente. Quando BF 3 e adicionado a solugao, A1F 3 precipita. 
Explique por que is so ocorre. 

6.24 Porque a maioria dos metais usados na antiguidade era de classe 
(b) (moles, na terminologia do conceito de acidos e bases duros 
e moles)? 

6.25 A fonte mais comum de mercurio e o cinabrio (HgS), enquanto 
o Zn e o Cd no mesmo grupo ocorrem como sulfeto, carbonato, 
silicato e oxido. Por que? 

6.26 A diferenga entre o ponto de fusao e o ponto de ebuligao (em °C) 
e dada abaixo para cada um dos haletos de grupo IIB. 


CL Br 


Zn 2+ 630 405 355 285 

Cd 2+ 640 390 300 405 

Hg 2+ 5 25 80 100 

O que voce pode deduzir? 

6.27 a. Use os parametros E e C de Drago para calcular o A H para as 
reagoes de piridina e BF 3 e de piridina e B(CH 3 ) 3 . Compare 
seus resultados com os valores experimentais relatados de 
-71,1 e -64 kJ mol -1 para piridina-B(CH 3 ) 3 e -105 kJ mol -1 
para piridina-BF 3 . 

b. Explique as diferengas encontradas na parte a em termos de 
estruturas de BF 3 e B(CH 3 ) 3 . 

c. Explique as diferengas em termos da teoria de acidos e bases 
duros e moles. 


6.28 Repita os calculos do problema anterior usando NH 3 como base 
e coloque as quatro reagoes em ordem das magnitudes de seus 
valores de AH. 

6.29 Compare os resultados dos Problemas 6.20 e 6.21 com os para¬ 
metros de dureza absoluta do Apendice B-5 para BF 3 , NH 3 
e piridina (C 5 H 5 N). Qual o valor de 17 voce preveria para 
B(CH 3 ) 3 ? Compare NH 3 e N(CH 3 ) 3 como um guia. 

6.30 Csl e muito menos soluvel em agua do que a CsF; e LiF e muito 
menos soluvel do que Lil. Por que? 

6.31 Explique os seguintes dados em termos do conceito de acidos e 
bases duros e moles: 


AH(kcal) j 

ch 3 ch 3 + h 2 o — 

-> ch 3 oh + ch 4 

12 

ch 3 coch 3 + h 2 o 

—> ch 3 cooh + ch 4 

-13 


6.32 Prever a ordem de solubilidade em agua de cada uma das 
seguintes series e explicar os fatores envoividos. 

a. MgS0 4 CaS0 4 SrS0 4 BaS0 4 

b. PbCl 2 PbBr 2 Pbl 2 PbS 

6.33 Em alguns casos CO pode agir como uma ponte ligando atomos do 
grupo principal e metais de transigao. Quando se forma uma ponte 
entre A1 e W no composto com a formula (C 6 H 5 ) 3 A1 -[ponte CO]- 
W(CO) 2 (C 5 H 5 ), a ordem dos atomos na ponte e A1—CO—W ou 
A1—OC—W? Explique sua resposta resumidamente. 

6.34 Escolha e explique: 

a. O acido de Brpnsted mais forte: SnH 4 SbH 3 TeH 2 

b. A base de Brpnsted mais forte: NH 3 PH 3 SbH 3 

c. A base mais forte para H + (em fase gasosa): 

nh 3 CH 3 NH 2 (CH 3 ) 2 NH (CH 3 ) 3 N 

d. A base mais forte para BMe 3 : piridina 2-metilpiridina 
4-metilpiridina 

6.35 B 2 0 3 e acida, A1 2 0 3 e anfotero, e Sc 2 0 3 e basico. Por que? 

6.36 Preveja as reagoes dos seguintes compostos de hidrogenio com 
a agua e explique o seu raciocmio. 

a. CaH 2 

b. HBr 

c. H 2 S 

d. ch 4 

6.37 Organize os seguintes acidos em ordem de sua forga acida 
quando reagindo com NH 3 . 

BF 3 B(CH 3 ) 3 B(C 2 H 5 ) 3 B[C 6 H 2 (CH 3 ) 3 ] 3 
[C 6 H 2 (CH 3 ) 3 ] = 2,4,6-trimethylphenyl 

6.38 Escolha o acido ou a base mais forte nos pares a seguir e expli¬ 
que sua opgao. 

a. CH 3 NH 2 ou NH 3 em reagao com H + 

b. Piridina ou 2-metilpiridina em reagao com trimetilboro 

c. Trifenilboro ou trimetilboro em reagao com amonia 

6.39 Organize os seguintes acidos, em ordem da forga acida em 
solugao aquosa: 

a. HMn0 4 H 3 As0 4 H 2 S0 3 H 2 S0 4 

b. HCIO HC10 4 HC10 2 HC10 3 

6.40 Os solventes podem alterar o comportamento acido-base de 
solutos. Compare as propriedades acido-base de dimetilamina 
em agua, acido acetico e 2-butanona. 

6.41 HF tem H 0 = - 11,0. A adigao de SbF 5 4% reduz H 0 para -21,0. 
Explique por que SbF 5 deve ter um efeito tao forte e por que 
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a solugao resultante e tao fortemente acida que pode protonar 
os alcenos. 

(CH 3 ) 2 C=CH 2 +H + (CH 3 ) 3 C + 

6.42 As razoes por tras da acidez relativa de Lewis dos haletos de boro 
BF 3 , BC1 3 e BBr 3 em relagao ao NH 3 sao controvertidas. Embora 
possa se esperar que BF 3 seja o acido de Lewis mais forte com 
base na eletronegatividade, a ordem de acidez de Lewis e BBr 3 > 
BC1 3 > BF 3 . Consulte as references listadas abaixo para abordar 
as seguintes questoes. (Veja tambem J. A. Plumley, J. D. Evan- 
seck, J. Phys. Chem. A, 2009, 113, 5985.) 

a. Como a abordagem PLO explica uma ordem de acidez de 
Lewis de BBr 3 > BC1 3 > BF 3 ? (Ver B. D. Rowsell, R. J. Gil¬ 
lespie, G. L. Heard, Inorg. Chem., 1999, 38, 4659.) 

b. Que explicagao foi oferecida com base nos calculos apre- 
sentados em F. Bessac, G. Frenking, Inorg. Chem., 2003, 
42, 7990? 

Os problemas a seguir requerem o uso de software de modela- 
gem molecular. 

6.43 a. Calcule e mostre os orbitais moleculares de NO - . Mostre 

como a reagao de NO - e H + pode ser descrita como uma 
interagao HOMO-LUMO. 


b. Calcule e apresente os orbitais moleculares de HNO e HON. 
Com base em seus calculos e sua resposta a parte a, que 
estrutura e favorecida? 

6.44 Calcule e mostre os orbitais de fronteira de Br 2 , metanol 
e Br 2 -aduto de metanol para mostrar como os orbitais dos 
reagentes interagem. 

6.45 a. Calcule e mostre os orbitais moleculares de BF 3 , NH 3 e do 

aduto acido-base de Lewis F 3 B—NH 3 
b. Examine os orbitais ligantes e orbitais antiligantes envolvi- 
dos na ligagao B—N em F 3 B—NH 3 . O orbital ligante e 
polarizado em diregao a B ou a N? E o orbital antiligante? 
Explique resumidamente. 

6.46 A Segao 6.4.5 inclui um diagrama de uma ligagao de halogenio 
entre Br 2 e acetileno. 

a. Utilize esbogos para mostrar como um orbital tt de acetileno 
interage com o LUMO de Br 2 para formar o aduto. 

b. Calcule e apresente os orbitais moleculares do aduto ace- 
tileno-Br 2 . Descreva as interagoes que voce observa entre os 
orbitais tt do acetileno e os orbitais de Br 2 . 
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Estado solido cristalino 



A quimica do estado solido usa os mesmos principios gerais para a ligagao que os empregados para 
moleculas. As propriedades fisicas e quimicas de um cristal macroscopico podem ser interpretadas 
imaginando o cristal como consistindo de orbitais moleculares, estendendo-se ao longo dele. Esse 
modelo de ligagao requer uma perspectiva alternativa sobre orbitais moleculares diferente daquela 
do Capitulo 5, mas que e util para explicar as propriedades unicas de materiais volumosos em 
comparagao com as moleculas pequenas. Existem duas classificagoes principais de solidos: cristais 
e materiais amorfos. O foco deste capitulo e nos solidos cristalinos compostos por atomos ou ions. 

Vamos primeiro descrever as estruturas comuns dos cristais e, entao, considerar sua ligagao 
de acordo com a abordagem de orbital molecular. Por fim, descreveremos algumas das proprie¬ 
dades termodinamicas e eletronicas destes materiais e seus usos. 


7.1 Formulas e estruturas 

Os solidos cristalinos tern atomos, ions ou moleculas embaladas em disposigoes geometricas 
regulares, com a unidade mais simples de repetigao estrutural chamada de celula unitaria. 
Algumas das geometrias cristalinas comuns sao descritas nesta segao. Alem disso, vamos con¬ 
siderar o papel dos tamanhos relativos dos componentes na determinagao das estruturas. A 
utilizagao de um kit modelo, como o dispomvel no ICE, 1 facilita o estudo dessas estruturas. 

7.1.1 Estruturas simples 

As estruturas cristalinas dos metais sao relativamente simples. As estruturas de alguns minerals 
podem ser complexas, mas os minerals geralmente tern estruturas mais simples que podem ser 
reconhecidas dentro daquela mais complexa. A celula unitaria e um componente estrutural que, 
quando repetido em todas as diregoes, resulta em um cristal macroscopico. As estruturas das 
quatorze estruturas cristalinas possiveis (redes de Bravais) sao mostradas na Figura 7.1. Varias 
celulas unitarias diferentes sao possiveis para algumas estruturas; a utilizada pode ser escolhida 
por conveniencia, dependendo da aplicagao especifica. Os atomos (ou ions) nos cantos, arestas 
ou faces da celula unitaria sao compartilhados com outras celulas unitarias, como segue: 

Os atomos nos vertices das celulas unitarias retangulares sao compartilhados igualmente por 
oito celulas unitarias e contribuem com | para cada uma (f do atomo e contabilizado como parte 
de cada celula). O total de uma celula unitaria unica e 8 x | = 1 atomo para todos os vertices. 

Os atomos nos vertices das celulas unitarias nao retangulares tambem contribuem com um 
atomo total para a celula unitaria; pequenas fragoes em um vertice sao encaixadas em fragoes 
maiores em outro. 


1 Institute for Chemical Education, Department of Chemistry, Universidade de Wisconsin-Madison, 1101 University 
Ave., Madison, WI 53706. Fontes para outros kits modelo estao em A. B. Ellis, M. J. Geselbracht, B. J. Johnson, G. C. 
Lisensky e W. R. Robinson, Teaching General Chemistry: A Materials Science Companion, American Chemical Society, 
Washington, DC, 1993. 
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Os atomos nas bordas das celulas unitarias sao compartilhados por quatro celulas unitarias 
- dois em uma camada, dois na camada adjacente - e contribuem com | para cada uma. 

Os atomos nas faces das celulas unitarias sao compartilhados entre duas celulas unitarias e 
contribuem com f para cada uma. 

A Figura 7.1 demonstra que as celulas unitarias nao precisam ter dimensoes ou angulos 
iguais. Por exemplo, cristais triclinicos sao definidos por tres angulos diferentes e podem ter 
tres distancias diferentes para as dimensoes das celulas unitarias. 


Cubico 

a = b = c 
a = /3 = y = 90° 

Tetragonal 


a = bi L c 
a = j3 = y = 90° 


Hexagonal 
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O prisma hexagonal completo e mostrado, 
embora a celula unitaria seja apenas 
a parte descrita em linhas contfnuas. 
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FIGURA 7.1 As Sete Classes de Cristais e Quatorze Redes de Bravais. Os pontos indicados nao sao necessaria- 
mente atomos individuals, mas estao incluidos para mostrar a simetria necessaria. 
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EXEMPLO 7.1 


A imagem a seguir mostra um diagrama de preenchimento de espago de um corte de uma ce- 
lula unitaria cubica de face centrada que mostra apenas a parte de cada atomo que esta dentro 
dos limites da celula unitaria. Cada um dos atomos dos vertices e compartilhado por oito ce- 
lulas unitarias, entao | do atomo encontra-se na celula unitaria mostrada. Os atomos de face 
centrada sao compartilhados entre duas celulas unitarias, entao \ do atomo encontra-se na 
celula unidade mostrada. Os oito vertices da celula unitaria entao totalizam 8 x | = 1 atomo e 
as seis faces totalizam 6x^ = 3 atomos; um total de quatro atomos esta na celula unitaria. 



EXERCICIO 7.1 Calcule o numero de atomos em cada celula unitaria (Figura 7.1) de: 

a. uma estrutura cubica de corpo centrado 

b. uma estrutura hexagonal 


As posigoes dos atomos sao descritas frequentemente em pontos de rede, expressos 
em fragoes das dimensoes da celula unitaria. Por exemplo, o cubo de corpo centrado tern 
atomos na origem [o vertice em que v = 0, y = 0, z = 0, ou (0, 0, 0)] e no centro do cubo 
[ x = y = z — \) ]. Os outros atomos podem ser gerados por esses dois atomos, 

movendo-se em cada diregao em incrementos do comprimento de uma celula. 

Cubico 

A classe mais basica de cristais e o cubo simples, chamado de estrutura cubica primitiva, com 
atomos nos oito cantos. Pode ser descrita, especificando-se o comprimento de um lado, o angulo 
de 90°e o ponto de rede unica (0, 0, 0). Como cada um dos atomos e compartilhado entre oito 
cubos, quatro em uma camada e quatro na camada acima ou abaixo, o numero total de atomos 
na celula unitaria e 8 x | = 1, o numero de pontos de rede necessarios para definir o cubo primi- 
tivo. Seis atomos circundam cada atomo de ponto de rede identico; o numero de coordenagao 
(NC) de cada atomo e 6. Essa estrutura nao e eficientemente empacotada, pois as esferas ocupam 
apenas 52,4% do volume total. No centro do cubo ha um espago vago que tern oito vizinhos mais 
proximos. Se um atomo estiver presente neste vazio, seu numero de coordenagao sera 8. O calculo 
mostra que uma esfera com um raio 0,73 r, onde re o raio das esferas do vertice, se encaixaria no 
centro deste cubo se as esferas do vertice estivessem em contato umas com as outras. 

Cubico de corpo centrado 

Se outra esfera for adicionada no centro da estrutura cubica simples, cubico de corpo centrado 
(ccc) e o resultado. Se a esfera adicionada tiver o mesmo raio que as outras, o tamanho da celula 
unitaria se expande (em relagao ao cubico primitivo), porque o raio do atomo central e maior 
do que 0,73r para que a distancia diagonal atraves do cubo seja 4r, onde re o raio das esferas. 
Os atomos dos vertices nao estao mais em contato com os demais. A nova celula unitaria tern 
2,31r em cada lado e contem dois atomos, porque o atomo de corpo centrado esta completa- 
mente dentro da celula unitaria. Esta celula tern dois pontos de rede, na origem (0, 0, 0) e no 
centro da celula (|). 
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EXERCICIO 7.2 


Mostre que o lado da celula unitaria de um cristal cubico de corpo centrado e 2,31 vezes o 
raio dos atomos no cristal. 


Estruturas de empacotamento compacto 

Quando bolinhas de gude ou esferas de rolamentos sao colocadas em uma caixa plana, tendem a 
formar uma camada de empacotamento compacto, em que cada esfera e rodeada por outras seis 
no mesmo piano. Este arranjo fornece o empacotamento mais eficiente possivel para uma unica 
camada. Quando tres ou mais camadas de empacotamento compacto sao colocadas em cima uma 
da outra, sistematicamente, duas estruturas sao possiveis. Quando a terceira camada e colocada 
com todos os atomos diretamente acima da primeira camada, o resultado e uma estrutura ABA 
chamada empacotamento compacto hexagonal (ech). Quando a terceira camada e deslocada, 
entao cada atomo fica acima de um espago na primeira camada, a estrutura resultante ABC e 
chamada empacotamento compacto cubico (ecc) ou cubica de face centrada (cfc). Em estrutu¬ 
ras tanto ech quanto ecc/cfc, o numero de coordenagao para cada atomo e 12, seis em sua propria 
camada, tres na camada acima e tres na camada abaixo. Elas sao mostradas na Figura 7.2. Em 
ambas estas estruturas, existem duas cavidades tetraedricas por atomo (numero de coordenagao 4, 
formados por tres atomos em uma camada e outro na camada acima ou abaixo) e uma cavidade 
octaedrica por atomo (tres atomos em cada camada, um numero de coordenagao total de 6). 

O empacotamento compacto hexagonal e relativamente facil de ver, com prismas hexagonais 
partilhando faces verticais no cristal maior (Figura 7.3). A celula unitaria minima e menor do 
que o prisma hexagonal (Figura 7.1); tendo qualquer quatro atomos que se tocam em uma camada 
e estendendo as linhas ate a terceira camada teremos uma celula unitaria com um paralelogramo 
como base. Como mostrado na Figura 7.3, esta celula contem metade de um atomo na primeira 
camada (quatro atomos em media | cada um), quatro atomos semelhantes na terceira camada e 



Uma camada de empacotamento 
compacto unica, A, com o 
empacotamento hexagonal delineado. 



Duas camadas de empacotamento compacto, A e B. 
Cavidades octaedricas podem ser vistas, estendendo-se 
atraves de ambas as camadas, circundadas por tres 
atomos em cada camada. Cavidades tetraedricas 
situam-se sob cada atomo da segunda camada e sobre 
cada atomo da camada inferior. Cada uma e composta por 
tres atomos de uma camada e um do outro. 



Camadas de empacotamento compacto 
cubido, em um padrao ABC. Cavidades 
octaedricas sao compensadas, entao 
nenhum oriffcio estende-se atraves 
de todas as tres camadas. 



Camadas de empacotamento compacto hexagonal. 

A terceira camada fica exatamente sobre a primeira 
camada neste padrao ABA. Cavidades octaedricas 
sao alinhadas exatamente uma sobre a outra; um conjunto 
entre as duas primeiras camadas A e B, o outro entre a 
segunda e a terceira camadas, B e A. 


Camada 1 (A) 


Camada 2 (B) 


(^) Camada 3 (A ou C) 


FIGURA 7.2 Estruturas de empacotamento compacto. 
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FIGURA7.3 Empacotamento 
compacto hexagonal, (a) 0 
prisma hexagonal com a celula 
unitaria delimitada em negrito. 
(b) Duas camadas de uma celula 
unitaria ech. 0 paralelogramo 
e a base da celula unitaria. A 
terceira camada e identica a 
primeira. (c) A localizagao do 
atomo na segunda camada. 


um atomo na segunda camada - cujo centro esta dentro da celula unitaria - para um total de dois 
atomos na celula unitaria. A celula unitaria tern dimensoes de 2r, 2r e 2,83r, um angulo de 120° 
entre os dois primeiros eixos no piano basal e 90° entre cada um desses eixos e o eixo vertical, 
que e o terceiro. Os atomos sao os pontos de rede (0, 0, 0) e (|, |, ^). 

O cubo em empacotamento compacto cubico e mais dificil de visualizar quando cada uma 
das camadas tern um empacotamento compacto. O cubo de celula unitaria situa-se sobre um 
vertice, com quatro camadas com empacotamento compacto necessarias para completar o cubo. 
A primeira camada tern apenas uma esfera, e a segunda tern seis em um triangulo, conforme 
mostrado na Figura 7.4(a). A terceira camada tern outro triangulo de seis componentes, com os 
vertices girados 60° em relagao a segunda camada, e a quarta camada novamente tern uma esfera. 
A forma cubica da celula e mais facil de se visualizar se as faces sao colocadas nas diregoes 
horizontais e verticais convencionais, como na Figura 7.4(b). 

A celula unitaria da estrutura de empacotamento compacto cubico e um cubo de face cen- 
trada, com esferas nos vertices e no meio de cada uma das seis faces. Os pontos de rede situam-se 

em (0, 0, 0), (f o), ( 0, e ( 0, |), para um total de quatro atomos na celula unitaria, | x 8 

nos cantos e \ x 6 nas faces. Em ambas as estruturas com empacotamento compacto, as esferas 
ocupam 74% do volume total. 

Cristais ionicos tambem podem ser descritos em termos dos intersticios, ou cavidades, nas 
estruturas. A Figura 7.5 mostra a localizagao das cavidades octaedricas e tetraedricas em estrutu¬ 
ras com empacotamento compacto. Sempre que um atomo e colocado em uma nova camada por 
cima de uma camada de empacotamento compacto, ele cria uma cavidade tetraedrica, circundado 
por tres atomos na primeira camada e um na segunda (NC = 4). Quando atomos adicionais sao 
adicionados a segunda camada, eles tambem criam cavidades octaedricas, circundados por um 
atomo em uma camada e tres na outra. Alem disso, existem cavidades octaedricas (NC = 6) 
circundados por tres atomos em cada camada. Globalmente, as estruturas de empacotamento 
compacto tern duas cavidades tetraedricas e uma octaedrica por atomo. Essas cavidades podem 
ser preenchidas por ions menores. Por exemplo, cavidades tetraedricas criadas por ions maiores, 
de raio r, podem ser preenchidas com ions menores, de 0,225r de raio (para ions em contato). As 
cavidades octaedricas, da mesma forma, podem ser preenchidas por ions com raio ate 0,414r. 
Tais raios ionicos reduzidos exigem os ions menores em suas cavidades, para estarem em contato 
com seus quatro ou seis vizinhos mais proximos, respectivamente. Em cristais mais complexos, 
mesmo se os ions nao estiverem em contato com os outros, a geometria e descrita com a mesma 



I Camada 1 


o 


Camada 2 


(a) 




FIGURA 7.4 Empacotamento 
compacto cubico. (a) Duas 
camadas de uma celula eec 
(ou cfc). O atomo no centro do 
triangulo na primeira camada 
e os seis atomos ligados pelo 
triangulo formam metade da 
celula unitaria. A outra metade, 
na terceira e na quarta camadas, 
e identica, mas com a diregao 
do triangulo invertido. (b) Duas 
visoes da celula unitaria, com as 
camadas com empacotamento 
compacto marcado na primeira. 
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FIGURA 7.5 Cavidades 
octaedricas e tetraedricos em 
estruturas com empacotamen- 
to compacto. (a) Cavidades 
tetraedricas estao sob cada x e 
em cada ponto onde urn atomo 
da primeira camada aparece no 
triangulo entre tres atomos na 
segunda camada. (b) Uma cavi- 
dade octaedrica e delimitada, 
rodeada por tres atomos em 
cada camada. 


Cristais metalicos 

Exceto os actimdeos, a maioria dos metais cristalizam em estruturas cubicas de corpo centrado, 
empacotamento compacto cubico e empacotamento compacto hexagonal, com numeros aproxi- 
madamente iguais de cada tipo. Curiosamente, as mudangas de pressao ou temperatura podem 
alterar a estrutura de muitos cristais metalicos. Essa variabilidade e comportamento dinamico 
enfatizam que e inadequado pensar nestes atomos metalicos como esferas duras, que sao empaco- 
tadas em cristais independentes de sua estrutura eletronica e condigoes externas. Em vez disso, a 
previsao do empacotamento de atomos em cristais para atomos de metais e um desafio e arranjos 
diferentes as vezes estao separados por diferengas de energia relativamente pequenas. Os atomos 
se atraem a distancias moderadas e se repelem quando estao proximos o suficiente para que 
suas nuvens de eletrons se sobreponham demais. O equilibrio entre essas forgas, modulado pela 
configuragao eletronica especifica dos atomos, determina a estrutura mais estavel. Consideragoes 
geometricas simples nao sao suficientes para predizer as estruturas cristalinas dos metais. 

Propriedades dos metais 

A condutividade e a propriedade que melhor distingue metais de nao metais. Os metais tern 
alta condutividade (baixa resistencia) a passagem de eletricidade e calor. Nao metais tern baixa 
condutividade (alta resistencia). Uma notavel excegao e o diamante nao metalico, que tern baixa 
condutividade eletrica e condutividade termica elevada. A condutividade, do ponto de vista da 
estrutura eletronica dos metais e semicondutores, e discutida na Segao 7.3. 

Alem da condutividade, os metais possuem propriedades notavelmente variadas. Alguns 
sao moles e facilmente deformados por pressao ou impacto (i.e., maleaveis), tais como o Cu 
(uma estrutura cfc), enquanto outros sao duros e friaveis, mais propensos a quebrar, em vez de 
dobrar, tais como Zn (uma estrutura ech). No entanto, ao martelar ou dobrar a maioria dos metais 
pode deformar as suas formas. Isso e possivel porque a ligagao em metais e nao direcional; cada 
atomo e ligado a todos os atomos vizinhos, em vez de atomos individuais, como em moleculas 
individuais. Quando e aplicada forga suficiente, os atomos podem deslizar uns sobre os outros e 
realinhar-se em novas estruturas com quase a mesma energia total. Os deslocamentos, as imper- 
feigoes em cristais onde os atomos estao fora do lugar, mas persistem devido a rigidez do cristal, 
produzem um metal mais suscetivel a deformagao fisica. Os efeitos dos deslocamentos sao 
aumentados pela incorporagao de atomos de impureza, especialmente aquelas com um tamanho 
diferente dos do hospedeiro. Esses estranhos atomos tendem a se acumular nos deslocamentos 
cristalinos, tornando a estrutura do cristal ainda menos uniforme. Tais imperfeigoes permitem 
o deslizamento gradual de multiplas camadas, em vez de um movimento simultaneo de uma 
camada inteira. Alguns metais podem ser endurecidos se trabalhados por deformagao repetida. 
Quando o metal e martelado, os defeitos tendem a agrupar-se, tornando uniforme a maioria de 
sua estrutura metalica, resultando em aumento da resistencia a deformagao. O aquecimento pode 
restaurar a flexibilidade, redistribuindo os deslocamentos e reduzindo seu numero. Com efeito, 
e dificil prever o impacto dos deslocamentos sobre as propriedades fisicas de um metal, pois 
tratamentos termicos de diferentes metais ou ligas (misturas de metais) e o resfriamento lento 



(a) (b) 


Camada 1 (^) Camada 2 

terminologia. Por exemplo, o NaCl tern ions cloreto em uma disposigao de empacotamento 
compacto cubico, com ions de sodio, tambem em uma matriz de ecc, as cavidades octaedricas. 
Os ions de sodio tern um raio 0,695 vez maior que o raio do ion cloreto (r + = 0,695r_), grande o 
suficiente para forgar os ions cloreto a se afastarem, mas nao e grande o suficiente para permitir 
um numero de coordenagao maior que 6. 
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ou rapido tem resultados significativamente diferentes. Alguns metais podem ser temperados 
para ficarem mais duros e manterem uma borda mais afiada, outros podem ser tratados termica- 
mente para se tornarem mais resistentes e capazes de flexionarem sem serem permanentemente 
dobrados. Ainda outros podem ser tratados para ter “memoria de forma”. Estas ligas podem ser 
dobradas, mas retornam a sua forma inicial com o aquecimento moderado. 

Diamante 

A estrutura simples final que consideraremos e a do diamante (Figura 7.6), cuja geometria 
global e a mesma que a da blenda de zinco (descrita mais adiante), mas com todos os atomos 
identicos. Se um cristal cubico de face centrada e dividido em oito cubos menores por pianos de 
corte no meio, e atomos adicionais sao adicionados nos centros de quatro dos cubos menores, 
nenhum deles adjacentes, o resultado obtido e a estrutura do diamante. Cada atomo de carbono 
e ligado tetraedricamente a seus quatro vizinhos mais proximos, e a ligagao entre eles e similar 
a ligagoes simples carbono-carbono comuns. A forga do cristal e uma consequencia da natu- 
reza covalente da ligagao; cada carbono tem seu conjunto completo de quatro ligagoes. Embora 
existam potenciais pianos de clivagem no diamante, a estrutura tem essencialmente a mesma 
forga em todas as diregoes. Alem de carbono, tres outros elementos no mesmo grupo - silicio, 
germanio e a-estanho - tem a mesma estrutura. O gelo tambem tem a mesma simetria cristalina 
(ver Figura 3.27), com ligagoes de hidrogenio O-H-O entre todos os oxigenios. A estrutura do 
gelo e mais aberta em virtude da maior distancia entre os atomos de oxigenio, e o gelo e menos 
denso que a agua liquida. 

7.1.2 Estruturas de compostos binarios 

Compostos binarios, aqueles constituidos por dois elementos, podem ter estruturas cristalinas 
muito simples e podem ser descritos de varias maneiras diferentes. Duas estruturas simples sao 
mostradas na Figura 7.7. Conforme descrito na Segao 7.1.1, existem duas cavidades tetraedricas 
e uma cavidade octaedrica por atomo em estruturas com empacotamento compacto. Se os ions 
maiores (geralmente os anions) encontram-se em estruturas com empacotamento compacto, ions 
de carga oposta ocupam estas cavidades, dependendo principalmente de dois fatores: 

1. Os tamanhos relativos dos atomos ou ions. A relagao do raio (geralmente r + /r_, mas as 
vezes r_/r + , onde r + e o raio do cation ere o raio do anion) e geralmente usada para avaliar 
os tamanhos relativos dos ions. Cations pequenos muitas vezes se encaixam nas cavidades 
octaedricas ou tetraedricas de um reticulado de anions com empacotamento compacto. 
Cations um pouco maiores podem caber nas cavidades octaedricas, mas nao nas tetraedricas 
da mesma rede. Cations ainda maiores forgam uma mudanga na estrutura (conforme descrito 
na Segao 7.1.4). 

2. O numero relativo de cations e anions. Por exemplo, uma formula de M 2 X nao permitira 
um reticulado de anions com empacotamento compacto com cations exclusivamente em 
cada cavidade octaedrica, porque o numero de cations e duas vezes o numero de cavidades 
octaedricas! A estrutura deve ter os cations em cavidades tetraedricas (isto e teoricamente 
possivel, porque a proporgao dos cavidades tetraedricas para cada anion e 2:1) ou ter uma 
rede de anions que nao seja com empacotamento compacto. 

As estruturas descritas nesta segao sao genericas, nomeadas segundo o composto mais 
comum com a estrutura. O foco desta segao e em estruturas onde os ions constituintes apresen- 
tem um alto grau de ligagao ionica. Nao se considera aqui o efeito de um componente covalente 
relativamente elevado na estrutura cristalina. A estrutura eletronica dos ions e as contributes 
ionicas e covalentes resultantes de suas ligagoes devem ser consideradas totalmente para que se 
possa analisar as estruturas cristalinas. 

Cloreto de sodio, NaCI 

NaCl e composto por cubos de face centrada de ions sodio e cubos de face centrada de ions 
cloreto, compensados pela metade do comprimento da celula unitaria em uma diregao, para que 
os ions de sodio sejam centrados nas bordas da rede de cloreto e vice-versa. Se todos os ions 
fossem identicos, a celula unitaria de NaCl seria composta de oito celulas unitarias cubicas. 



(b) 


FIGURA 7.6 Estrutura do dia¬ 
mante. (a) Subdivisao da celula 
unitaria, com atomos em cubos 
menores alternados. 

(b) A coordenagao tetraedrica 
do carbono e mostrada para os 
quatro atomos internos. 
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«-A 





Cloreto de sodio 
O Sodio (ou cloreto) 
# Cloreto (ou sodio) 
(a) 



Cloreto de cesio 
O Cesio (ou cloreto) 

# Cloreto (ou cesio) 

(b) 

FIGURA7.7 Celulas unitarias 
de cloreto de sodio e de cloreto 
de cesio. 


Muitos haletos alcalinos compartilham essa estrutura. Para esses cristais, os ions tendem a ter 
tamanhos muito diferentes, geralmente com os anions maiores do que os cations. Cada ion sodio 
e circundado por seis ions cloreto vizinhos mais proximos, e cada ion cloreto e circundado por 
seis ions sodio vizinhos mais proximos. 

Cloreto de cesio, CsCI 

Como mencionado anteriormente, uma esfera de raio 0,73r cabera exatamente no centro de uma 
estrutura cubica. Embora o ajuste nao seja perfeito, isso e o que acontece em CsCI, Figura 7.7(b), 
onde os ions cloreto formam cubos simples com ions de cesio nos centros. 11 Da mesma forma, os 
ions de cesio formam cubos simples com ions cloreto nos centros. O raio medio do ion cloreto 
e 0,83 vez maior do que o do ion cesio (167 pm e 202 pm, respectivamente), mas a distancia 
interionica em CsCI e 356 pm, cerca de 3,5% menor do que a soma dos raios ionicos medios. 
Somente CsCI, CsBr, Csl, T1C1, TIBr, Til e CsSH tern essa estrutura em condigoes normais de 
temperatura e pressao, embora alguns outros haletos alcalinos tenham essa estrutura em alta 
pressao e alta temperatura. Os sais de cesio podem ser cristalizados no reticulo de NaCl em 
substratos de NaCl ou KBr, e CsCI se converte para a rede NaCl a cerca de 469 °C. 

Blenda de zinco, ZnS 

ZnS tern duas formas cristalinas comuns, ambas com numero de coordenagao 4. Blenda de zinco 
e o minerio de zinco mais comum e tern essencialmente a mesma geometria que o diamante, 
com camadas alternadas de zinco e sulfeto. Tambem pode ser descrito como tendo ions de zinco 
e ions sulfeto, cada um em redes de face centrada, para que cada ion se situe numa cavidade da 
outra estrutura tetraedrica. A estequiometria exige que metade dessas cavidades tetraedricas seja 
ocupada, com espagos vazios e ocupada alternando-se. 

Wurtzita, ZnS 

A forma wurtzita de ZnS e muito mais rara do que a blenda de zinco e e formada em temperaturas 
mais altas. Seus ions zinco e sulfeto ocupam cada qual cavidades tetraedricas da rede de empa- 
cotamento compacto hexagonal. Como na blenda de zinco, metade das cavidades tetraedricas em 
cada rede esta ocupada. 


Fluorita, CaF 2 

A estrutura da fluorita na Figura 7.9(a) pode ser descrita como tendo os ions de calcio em um 
reticulado de empacotamento compacto cubico, com oito ions fluor em torno de cada ion calcio 
e ocupando todos as cavidades tetraedricas. Uma descrigao alternativa da mesma estrutura, 
mostrada na Figura 7.9(b), tern os ions fluor em uma matriz cubica simples, com ions calcio 



(a) Blenda de zinco (a mesma 
estrutura resulta se as posiqoes 
de Zn e S forem invertidas). 

FIGURA 7.8 Estruturas cristali¬ 
nas de ZnS. (a) Blenda de zinco. 

(b, c) Wurtzita. 


(b) Wurtzita. (c) Uma camada de sulfeto e uma camada 

de zinco da wurtzita. A terceira camada 
contem ions sulfeto, diretamente acima 
dos ions zinco. A quarta camada e de 
ions zinco, diretamente acima dos sulfetos 
da primeira camada. 


11 CsCI nao e cubico de corpo centrado, porque os ions no centro e nos vertices da celula unitaria sao diferentes. 
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o 


(a) 


(b) 


O Calcio • Fluoreto 


O Calcio • Fluoreto 


FIGURA 7.9 Estruturas cristalinas de fluoreto e antifluoreto. (a) Fluorita mostrada como Ca 2+ em um reticulado 
empacotamento compacto cubico, cada um circundado por oito F _ nas cavidades tetraedricas. (b) fluorita mos¬ 
trada como F _ em um arranjo cubico simples, com Ca 2+ em centros alternados do corpo. Linhas solidas juntam os 
cubos contendo ions Ca 2+ . Se as posi^oes de ions positivos e negativos sao invertidas, como em Li 2 0, a estrutura e 
conhecida como antifluorita. 

alternados em uma matriz cubica de corpo centrado. Os raios ionicos de calcio e fluor sao quase 
ideais para esta geometria adotada. Em uma estrutura da antifluorita , a estequiometria cation-anion 
e invertida. Essa estrutura e encontrada em todos os oxidos e sulfetos de Li, Na, K e Rb e em 
Li 2 Te e Be 2 C. Na estrutura da antifluorita, cada cavidade tetraedrica na estrutura do anion e 
ocupado por um cation, em contraste com as estruturas de ZnS, nas quais metade das cavidades 
tetraedricas da rede de ion sulfeto e ocupada por ions zinco. 

Arseneto de ni'quel, NiAs 

A estrutura do arseneto de niquel (Figura 7.10) tern atomos de arsenio em camadas de empacota¬ 
mento compacto identicas empilhadas diretamente umas sobre as outras, com os atomos de niquel 
em todos as cavidades octaedricas. Os atomos de arsenio maiores estao no centro dos prismas 
trigonais de atomos de niquel. Os atomos de niquel e arsenio tern numeros de coordenagao 6, 
com camadas de atomos de niquel suficientemente proximas de modo que cada niquel tambem 
pode ser considerado como ligado aos dois outros. Uma descrigao alternativa e que os atomos 
de niquel ocupam todos as cavidades octaedricas de uma rede de arsenio com empacotamento 
compacto hexagonal. Essa estrutura tambem e adotada por muitos compostos MX, onde M e 
um metal de transigao e X sao especies dos grupos 14, 15 ou 16 (Sn, As, Sb, Bi, S, Se ou Te). 
Essa estrutura e facilmente alterada para permitir que quantidades maiores do nao metal sejam 
incorporadas nos materials nao estequiometricos. 

Rutilo, Ti0 2 

Ti0 2 na estrutura de rutilo (Figura 7.11) tern octaedros distorcidos de Ti0 6 que formam colunas 
por meio do compartilhamento de bordas, resultando em numeros de coordenagao 6 e 3 para o 
titanio e o oxigenio, respectivamente. Os ions oxido tern tres ions titanio como vizinhos mais 
proximos, em uma configuragao planar, uma distancia ligeiramente maior do que os outros dois. 
A celula unitaria tern ions titanio nos vertices e no centro do cubo, dois oxigenios em quadrantes 
opostos da face inferior, dois oxigenios diretamente acima dos dois primeiros na face superior 
e dois oxigenios no piano com o titanio de corpo centrado, formando as duas posigoes finais do 
arranjo octaedro de ions oxido. Os sais MgF 2 , ZnF 2 e alguns fluoretos de metais de transigao 
exibem a estrutura do rutilo. Compostos como Ce0 2 e U0 2 que contem ions metalicos maiores 
adotam a estrutura da fluorita com numeros de coordenagao 8 e 4. 

7.1.3 Compostos mais complexos 

E possivel formar muitos compostos pela substituigao de um ion por outro em uma rede. Se as 
cargas e os tamanhos ionicos forem semelhantes, pode haver uma ampla gama de possibilidades 
que resultam em essencialmente a mesma estrutura cristalina. Se as cargas dos ions ou seus 
tamanhos diferirem, a estrutura deve mudar, as vezes, equilibrando a carga ao deixar vazios e 
frequentemente ajustando a rede para acomodar os ions maiores ou menores. Quando os anions 
nao sao esfericos, a estrutura do cristal se distorce para acomodar a forma, e os cations grandes 



# Niquel 
Q Arsenieto 

FIGURA 7.10 Estruturas do 
cristal de NiAs. 



(^) Oxido # Titanio 

FIGURA 7.11 Estrutura de 
cristal de rutilo (Ti0 2 ). A figura 
mostra duas celulas unitarias 
de rutila. A linha continua 
atraves do meio mostra a borda 
compartilhada entre os dois 
octaedros (Ti0 6 ). 
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podem exigir maiores numeros de coordenagao. Um grande numero de sais (LiN0 3 , NaN0 3 , 
MgC0 3 , CaC0 3 , FeC0 3 , InB0 3 , YB0 3 ) adota a estrutura da calcita, Figura 7.12(a), que rece- 
beu esse nome devido a uma forma hexagonal de carbonato de calcio, em que o metal tern seis 
oxigenios vizinhos mais proximos. Um numero menor (KN0 3 , SrC0 3 , LaB0 3 ), com cations 
maiores, adota a estrutura da aragonita, mostrada na Figura 7.12(b), uma forma ortorrombica de 
CaC0 3 que tern 9 ions metalicos coordenados. 

7.1.4 Relagao de raio 

Numeros de coordenagao em cristais diferentes dependem dos tamanhos e das formas dos ions 
ou atomos, suas estruturas eletronicas e, em alguns casos, da temperatura e da pressao sob a 
qual eles foram formados. Uma abordagem simplista e aproximada para predizer os numeros 
de coordenagao usa a relagao do raio, rjr_. Calculos simples, com base em tabelas de raios 
ionicos, permitem prever as possiveis estruturas, pela modelagem dos ions como esferas duras. 
Para esferas duras, o tamanho ideal para um cation menor em uma cavidade octaedrica de uma 
rede de anions e um raio de 0,414r_. Calculos para outras geometrias resultam nas relagoes de 
raio e previsoes de numeros de coordenagao mostrados na Tabela 7.1. 


TABELA 7.1 Relagdes de raios (r + lr_) e numeros de coordenagao previstos 


Valores limitados 
da relagao de raio 

Numero de 
coordenagao previsto 

Geometria 

Exemplos 


4 

Tetraedrica 

ZnS 

0,414 


4 

Quadrado planar 

Nenhum 


6 

Octaedrica 

NaCl, Ti0 2 (rutila) 

0,732 


8 

Cubica 

CsCl, CaF 2 (fluorita) 

1,00 


12 

Cubo-octaedrica 

Exemplos nao ionicos, mas mui- 
tos metais tern coordenada 12. 


FIGURA 7.12 Estruturas de 
carbonato de calcio, CaC0 3 . 

(a) Calcita. (b) Duas apresenta- 
goes de aragonita. 



(a) 


(b) 


Calcio 


i Oxigenio Q Carbono 
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EXEMPLO 7.2 


NaCI 

Usando o raio do cation Na + (Apendice B-l) para qualquer NC = 4 ou NC = 6, r + lr_ = 
113/167 = 0,677 ou 116/167 = 0,695, ambos os quais preveem NC = 6. O cation Na + se 
encaixa facilmente nas cavidades octaedricas da rede Cl - , que e ecc. 

ZnS 

O raio do ion zinco varia mais com o numero de coordenagao. As relagoes de raio sao r + lr_ = 
74/170 = 0,435 para o NC = 4 e rjr_ = 88/170 = 0,518 para o raio NC = 6. Ambos preveem NC = 6, 
mas o menor esta proximo do limite tetraedrico de 0,414. Experimentalmente, o cation Zn 2+ se 
encaixa nas cavidades tetraedricas da rede S 2- , que e ecc (blenda de zinco) ou ech (wurtzita). 

EXERCICIO 7.3 A fluorita (CaF 2 ) tern ions fluor em um arranjo cubico simples e ions calcio 
em centros de corpo altemados, com r + lr_ = 0,97. Que numeros de coordenagao dos dois ions 
sao previstos pela relagao dos raios? Que numeros de coordenagao sao observados? Preveja o 
numero de coordenagao de Ca 2+ em CaCl 2 e CaBr 2 . 

As previsoes do exemplo do exercicio correspondem razoavelmente bem com os fatos para 
estes dois compostos, apesar de ZnS ser muito covalente em vez de ionico. No entanto, todas 
as previsoes da relagao de raios devem ser usadas com cautela, porque os ions nao sao esferas 
duras, e ha muitos casos em que as previsoes de relagao de raio estao incorretas. Um estudo 1 
relatou que a estrutura real coincide com a estrutura prevista em cerca de dois tergos dos casos, 
com uma maior fragao correta no NC = 8 e uma menor fragao correta no NC = 4. 

Tambem existem compostos em que os cations sao maiores do que os anions. Nesses casos, 
a relagao do raio apropriado e r_/r + , o que determina o NC dos anions nas cavidades de uma 
rede de cations. O fluoreto de cesio e um exemplo, com r_/r + = 119/181 = 0,657, que o coloca 
na faixa de coordenagao seis, coerente com a estrutura de NaCI observada para esse composto. 

Quando os raios ionicos para o cation e o anion sao quase iguais, o resultado e um arranjo cubico 
de anions com o cation corpo centrado, como no cloreto de cesio com NC = 8. Embora uma estrutura 
com empacotamento compacto (ignorando a diferenga entre cations e anions) parega dar maiores for- 
gas atrativas, a estrutura do CsCl separa ions de mesma carga, reduzindo as forgas repulsivas entre eles. 

Alguns sais sem uma proporgao de 1:1 das unidades de formulas, tais como CaF 2 e Na 2 S, 
tambem podem ter numeros de coordenagao diferentes para os cations e anions ou estruturas nos 
quais apenas uma fragao dos possiveis locais esteja ocupada. Detalhes de tais estruturas estao 
disponiveis em Wells 2 e em outras references. 

7.2 Termodinamica da formagao de cristais ionicos 

A formagao de compostos ionicos a partir dos elementos pode ser escrita como uma serie de etapas que 
se somam para permitir a reagao global. Este procedimento pode fornecer compreensoes adicionais 
sobre a forga motriz para a formagao de um sal. O ciclo de Born-Haber considera a serie de reagoes 
componentes que podem ser imaginadas como os passos individuais para a formagao de compostos. 
No exemplo do fluoreto de litio, as cinco primeiras reagoes somadas resultam na sexta reagao global. 111 


Li (*) 

-* Li (g) 

^Hsub ~ 

161 kJ mol 1 

Sublimagao 

a) 

jF 2(g) ' 

— (g) 

> 

& 

W 

II 

79 kJmoF 1 

Dissociagao 

(2) 

Li (g) 

-»Li +(g) +e~ 

(on = 

520 kJ mol -1 

Energia de ionizagao 

(3) 

F(g) + 

e -» F (g) 

^H ion = 

-328 kJ mol -1 

-Afinidade eletronica 

(4) 

Li + (*) + F- (*) —* LiF (a) 

^Hxtal = 

-1050 kJ mol -1 

Entalpia de rede 

(5) 

Li (s) + 

jF 2 (g) -> LiF (s) 

^Hform 

-618 kJ mol -1 

Formagao 

(6) 


111 Embora a energia de ionizagao e a afinidade por eletrons sejam formalmente variagoes da energia interna (At/), sao 
equivalentes as variagoes de entalpia porque A H = A U + PAV e AV = 0 para os processos que definem a energia de ioni- 
zagao e a afinidade por eletrons. 
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Tais calculos foram usados historicamente para determinar as afinidades eletronicas apos 
as entalpias para as outras reagoes terem sido medidas ou calculadas. A melhor precisao 
experimental das modernas determinates de afinidade eletronica permite que estes ciclos 
fornegam entalpias de rede ainda mais precisas. Apesar da simplicidade dessa abordagem, ela 
pode ser muito util no calculo das propriedades termodinamicas para rea^oes que sao dificeis 
de se medir diretamente. 


7.2.1 Energia de rede e a constante de Madelung 

A primeira vista, o calculo da energia de rede cristalina pode parecer simples: pegue cada par 
de ions e calcule a soma da energia eletrostatica entre cada par, usando a seguinte equagao. 


A U 




r 0 \477 s 0 


Z-, Z■ = cargas ionicas em unidades eletronicas 
r Q = distancia entre os centros dos ions 
onde e - carga eletronica = 1,602 x 10 -19 C 

47 t £ 0 = permissividade do vacuo = 1,11 x 10 -10 C 2 J -1 m -1 

£ 

-= 2,307 X 10“ 28 J m 

4tt s 0 

No entanto, essa abordagem e problematica, porque assume que cada cation apresenta ape- 
nas atragao de um anion dentro do reticulo cristalino. Com efeito, mesmo somando a energia 
para interagoes entre vizinhos mais proximos e insuficiente, porque uma energia significativa 
esta envolvida nas interagoes de longo alcance entre os ions. Para NaCl, os vizinhos mais pro¬ 
ximos de um ion de sodio sao seis ions cloreto na metade da distancia da celula unitaria, mas 
o seguinte conjunto de vizinhos mais proximos e um conjunto de 12 ions sodio 0,707 vez a 
distancia da celula unitaria, e os numeros aumentam rapidamente a partir dal. A consideragao 
de todos esses fatores geometricos que ocorrem nas distancias crescentes entre ions ate que as 
interagoes se tornem infinitesimais da origem a um fator de corregao chamado de constante de 
Madelung. E usado para determinar a energia da rede, a estabilizagao liquida devida a atra^ao 
dos ions dentro da rede de um mol de um sal, 


A U = 


NMZ+Z- 


r o 


4tt s 0 


onde N 6 o numero de Avogadro e M e a constante de Madelung. A repulsao entre vizinhos 
proximos e uma fun^ao mais complexa, que frequentemente envolve um sexto inverso para 
dependencia da decima segunda potencia da distancia. A equagao de Born-Mayer corrige esta 
grandeza usando somente a distancia e uma constante, p: 


A U 


NMZ+Z- ( e 1 \/ _ p\ 

r o \ 477 Sq J \ r 0 J 


Para compostos simples, p = 30 pm funciona bem quando r Q esta tambem em pm. As ener- 
gias de rede sao duas vezes maiores quando as cargas de 2 e 1 estao presentes e quatro vezes, 
quando ambos os ions tern carga dupla. As constantes de Madelung para algumas estruturas 
cristalinas sao apresentadas na Tabela 7.2. 

Embora as equagoes anteriores fornegam a variagao da energia interna associada com a 
formagao de rede de ions em fase gasosa, a entalpia de rede mais comumente usada e A ff xtal = 
AU + A(PV) = A U + A nRT, onde A/iea variagao no numero da quantidade de materia (mols) de 
ions em fase gasosa apos a formagao do cristal (por exemplo, - 2 para compostos AB, - 3 para 
compostos AB 2 ). O valor de A nRT geralmente e relativamente pequeno a 298 K (-4,95 kJ mol -1 
para AB, -7,43 kJ mol -1 para AB 2 ) e A H xtal ~ A U. 
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EXERCICIO 7.4 


Calcule a energia de rede de NaCl, usando os raios ionicos do Apendice B-l. 


TABELA 7.2 Constantes de Madelung 


Estrutura de cristal 

Constante de Madelung M 

NaCl 

1,74756 

CsCl 

1,76267 

ZnS (blenda de zinco) 

1,63805 

ZnS (wurtizita) 

1,64132 

CaF 2 

2,51939 

Ti0 2 (rutila) 

2,3850 

A1 2 0 3 (alumina) 

4,040 


Fonte: D. Quane, J. Chem. Educ., 1970, 47, 396, descreveu esta definigao e 
varias outras, que incluem a totalidade ou parte da carga (Z) na constante. 

E preciso ter cuidado ao usar M por causa das diferentes definigoes possfveis. 


7.2.2 Solubilidade, tamanho do fon e conceito de acidos e bases duros e moles 

Os efeitos da solvatagao e solubilidade tambem podem ser explorados usando calculos ter- 

H O 

modinamicos. Para a reagao global RbCl^) 2 > Rb \aq) + Cl~(aq) sao usadas as seguintes 
reagoes: IV 

RbCK^) -> Rb + (g) + Cl _ (g) A H = 689 kJ mol -1 -Entalpia de rede 

Rb + (g) Rb + (aq) A H = -358 kJ mol" 1 Solvatagao 

Cl(g) Hl °> CV(aq) A H = -316 kJ mol -1 Solvatagao 

RbCl(s) Rb + (aq) + C\~(aq) AH = 15 kJ moF Dissolugao 

Se as variagoes de entalpia de quaisquer tres das quatro reagoes podem ser determinadas, 
a quarta variagao de entalpia pode ser encontrada pela conclusao do ciclo. v Os efeitos de solva- 
tagao de muitos ions foram estimados comparando-se as medigoes semelhantes em diferentes 
compostos. A entropia de solvatagao precisa ser incluida para calcular a variagao da energia 
livre associada a dissolugao. 

Muitos fatores estao envolvidos na termodinamica de solubilidade, incluindo tamanho 
ionico e carga, a dureza ou maciez dos ions, a estrutura cristalina de um solido e a estrutura 
eletronica de cada ion. Em geral, ions pequenos tern uma forte atragao eletrostatica entre si e 
com as moleculas de agua. Ions grandes tern uma atragao mais fraca entre si e com as mole- 
culas de agua, mas podem acomodar mais moleculas de agua em torno de cada ion. 3 O equi- 
librio entre esses fatores e frequentemente evocado para tentar explicar por que os compostos 
formados de dois ions grandes (moles) ou dois ions pequenos (duros) geralmente sao menos 
soluveis do que os compostos contendo um ion grande e um ion pequeno, particularmente 
quando eles tern a mesma magnitude de carga. Nos exemplos fornecidos por Basolo, LiF, 
com dois ions pequenos e Csl, com dois ions grandes, sao menos soluveis que Lil e CsF, que 
tern um ion grande e um pequeno. Para sais que consistem de ions pequenos, as energias da 
estrutura excepcionalmente grande aparentemente nao podem ser compensadas pelas entalpias 
de hidratagao relativamente grandes, tornando esses sais menos soluveis. Para sais de ions 
grandes, a baixa solubilidade e explicada por entalpias de hidratagao relativamente pequenas 
que nao podem compensar a energia da rede. No caso de ions grandes, mesmo que a energia 
da rede seja relativamente pequena, as menores entalpias de hidratagao ainda permitem que 
a energia da rede predomine. 


IV Dados de solvatagao de J. V. Coe, Chem. Phys. Lett., 1994, 229, 161. 

Y Para RbCl, uma entalpia de soluqao para diluiqao aquosa infinita de aproximadamente 16,7 kJ mol -1 foi relatada (A. Sa- 
nahuja; J. L. Gomez -Estevez, Thermochimica Acta, 1989, 156, 85), o que apoia a aplicaqao do ciclo para aproximar esse valor. 
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Cation 

Entalpia de 
hidratagao 
(kJ mol -1 ) 

Anion 

Entalpia de 
hidratagao 
(kJ mol -1 ) 

Energia 
de rede 
(kJ mol -1 ) 

Entalpia liquida 
da solugao 
(kJ mol -1 ) 

Li + 

-519 

F - 

-506 

-1025 

0 

Li + 

-519 

I - 

-293 

-745 

-67 

Cs + 

-276 

F - 

-506 

-724 

-58 

Cs + 

-276 

I - 

-293 

-590 

+21 


Nesse mesmo conjunto de quatro compostos, a reagao Lil(s) + CsF(s) —» CsI(A) + LiF(s) e 
exotermica (A H = - 46 kJ mol -1 ) por causa da grande entalpia de rede de LiF. Isso e contrario a 
nogao de eletronegatividade simples que os elementos mais eletropositivos e mais eletronegati- 
vos formam os compostos mais estaveis. No entanto, este resultado e consistente com o modelo 
duro-mole, com LiF, a combinagao duro-duro, e Csl, a combinagao mole-mole, os sais menos 
soluveis (Segao 6.6). 

Um cuidado associado com essas generalizagoes uteis e que consideram exclusivamente 
os termos de entalpia associados a dissolugao e ignoram a contribuigao da entropia. Embora 
a destruigao da rede cristalina pela dissociagao de seus ions contribua positivamente para a 


FIGURA7.13 Efeito de cations 
em redes de ligagoes de hidro- 
genio. (a) a rede de ligagoes de 
hidrogenio em agua pura. 

(b) um cation "gerador de es- 
trutura"e encapsulado por uma 
rede estrutural ainda mais forte. 

(c) um cation "rompedor de 
estrutura"tem menor densidade 
de carga e cria um escudo de hi¬ 
dratagao menos estendido. Um 
cation "gerador de estrutura" 
torna a entropia de dissolugao 
relativamente menos positiva. 
Reproduzido sob permissao de 
J. Mahler, I. Persson, Inorg. Chem. 
2012,57,425. 
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entropia de dissolugao, a mudanga resultante nas ligagoes de hidrogenio, um grande contribuinte 
para a entropia de dissolugao, e uma fungao dos ions envolvidos. A agua pura apresenta uma 
extensa rede de ligagoes de hidrogenio (Capitulo 6) que e perturbada quando se dissolvem sais. 
Cations pequenos com altas densidades de carga (por exemplo, Li + ) foram classificados como 
“formadores de estruturas”, pois removem algumas moleculas de agua da rede, mas formam 
uma rede ainda mais forte em torno dos cations (estes sao chamados de niveis de hidratagao). 
Em contraste, os ions de “quebra de estrutura” (por exemplo, Cs + ) tern baixas densidades de 
carga e nao perturbam muito a rede inicial de ligagoes de hidrogenio. 3 Os cations com maiores 
densidades de carga, muitas vezes, levam a entropias de solugao menos positivas (o A S e ainda 
positivo, devido a contribuigao dominante desde o colapso da rede cristalina) em relagao aqueles 
com baixas densidades de carga. A Figura 7.13 fornece representagoes bidimensionais destas 
perspectivas de salvatagao. Um exemplo da importancia da entropia e que uma solugao saturada 
de Csl e mais de sessenta vezes mais concentrada que uma solugao de LiF (em molaridade), 
apesar da variagao de entalpia menos favoravel para o primeiro deles. 

7.3 Orbitais moleculares e estrutura da banda 

O conceito de conservagao orbital (Capitulo 5) exige que, quando os orbitais moleculares sao 
formados a partir de dois atomos, cada par de orbitais atomicos (tais como 2s) interagindo de 
origem a dois orbitais moleculares ( a ls e a 2s *). Quando n atomos sao usados, a mesma aborda- 
gem resulta em n orbitais moleculares. No caso dos solidos, n e muito grande - do numero de 
Avogadro para um mol de atomos. Se os atomos estavam todos em uma linha unidimensional, 
o orbital de menor energia nao teria nenhum nodulo, e o de maior teria n— 1 nodulos; em um 
solido tridimensional, a estrutura nodal e mais complexa, mas ainda apenas uma extensao 
deste modelo linear. Como o numero de atomos e grande, o numero de orbitais e niveis de 
energia estreitamente espagados tambem e grande. O resultado e uma banda de orbitais de 
energia semelhante, em vez dos niveis de energia independentes de moleculas pequenas. 4 Essas 
bandas contem os eletrons dos atomos. A banda de maior energia contendo eletrons chama-se 
a banda de Valencia; a proxima banda superior, vazia chama-se a banda de condugao. 

Em elementos com bandas de Valencia preenchidas e uma diferenga grande de energia entre 
a maior banda de Valencia e a banda de condugao mais baixa, esta lacuna de banda impede o 
movimento dos eletrons e o material e um isolante, com os movimentos dos eletrons restritos. 
Em casos com orbitais parcialmente preenchidos, a distingao entre as bandas de Valencia e de 
condugao e mal definida, e muito pouca energia e necessaria para mover alguns eletrons para 
niveis mais elevados de energia dentro da banda. Como resultado, eletrons sao entao livres para 
se mover ao longo do cristal, assim como as cavidades (ausencia de eletrons) deixadas para tras 
na parte ocupada da banda. Esses materials sao condutores de eletricidade, porque os eletrons 
e as cavidades sao livres para se mover. Eles tambem sao geralmente bons condutores de calor, 
porque os eletrons sao livres para se mover dentro do cristal e transmitir energia. Em conformi- 
dade com as regras usuais de eletrons ocupando os niveis de energia mais baixos, as cavidades 
tendem a estar em niveis superiores dentro de uma faixa. As estruturas das bandas de isolantes 
e condutores sao mostradas na Figura 7.14. Compativel com a teoria dos orbitais moleculares, e 
adequado imaginar os eletrons como sendo deslocalizados dentro dessas bandas. 


E 



(a) 


(b) 


FIGURA 7.14 Estrutura de 
banda de isolantes e conduto¬ 
res. (a) Isolante. (b) Metal sem 
voltagem aplicada. (c) Metal 
com eletrons excitados pela 
voltagem aplicada. 
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FIGURA7.15 Bandas de ener- 
gia e densidade dos estados. 

(a) Um isolante com uma banda 
de Valencia preenchida. (b) Um 
metal com uma banda de Valen¬ 
cia parcialmente preenchida e 
uma banda vazia separada. 

(c) Um metal com sobreposigao 
de bandas causada por energias 
semelhantes dos orbitais atomi- 
cos iniciais. 





N(E) N(E) N(E) 

(a) (b) (c) 

A concentragao dos niveis de energia dentro das bandas e descrita como a densidade dos 
estados, N(E), na verdade, determinado por um pequeno incremento de energia, dE. A Figura 7.15 
mostra tres exemplos, dois com bandas distintamente separadas e um com sobreposigao de ban¬ 
das. As partes sombreadas das bandas sao ocupadas, e as porgoes claras estao vazias. A figura 
mostra (a) um isolante com uma banda de Valencia preenchida e (b) um metal em que a banda 
de Valencia esta parcialmente preenchida. Quando um potencial eletrico e aplicado, alguns dos 
eletrons podem se mover para energias ligeiramente maiores, deixando vacancias ou cavidades 
na parte inferior da banda (c). Os eletrons na parte superior da porgao preenchida podem, entao, 
mover-se em uma diregao, e as cavidades podem mover-se na outra, conduzindo eletricidade. 
Na verdade, as cavidades parecem se mover porque um eletron movendo-se para preencher um 
orificio cria outro em sua antiga localizagao. 


EXERCICIO 7.5 


Hoffmann utiliza uma cadeia linear de atomos de hidrogenio como um modelo de partida 
para a explicagao da teoria de banda. Usando uma cadeia de oito atomos de hidrogenio, 
esboce as relagoes de fase (sinais positivos e negativos) de todos os orbitais moleculares que 
possam ser formados. Esses orbitais, ligantes na parte inferior e antiligantes na parte supe¬ 
rior, formam uma banda. 

A condutancia dos metais diminui com o aumento da temperatura, porque o crescente movi- 
mento vibracional dos atomos interfere com o movimento dos eletrons e aumenta a resistencia ao 
fluxo de eletrons. A alta condutancia (baixa resistencia) em geral e a diminuigao da condutancia 
com o aumento da temperatura, sao caracteristicas dos metais. Alguns elementos tern bandas que 
sao completamente preenchidas ou completamente vazias, mas diferem dos isolantes por terem 
as bandas de energia muito proximas (aproximadamente 2 eV ou menos). Silicio e germanio sao 
exemplos: suas estruturas cristalinas como a do diamante tern ligagoes que sao mais proximas 
de covalentes comuns, com quatro ligagoes para cada atomo. Em temperaturas muito baixas, 
sao isolantes, mas a banda de condugao e muito proxima da banda de Valencia em termos de 
energia. Em temperaturas mais altas, quando um potencial passa atraves do cristal, alguns ele¬ 
trons podem saltar para a banda de condugao com maior energia (vazio), como na Figura 7.16(a). 
Esses eletrons sao entao livres para se mover atraves do cristal. Os vazios, ou cavidades, deixados 
na banda de energia mais baixa tambem podem se mover a medida que os eletrons se movem 
para elas. Dessa forma, uma pequena quantidade de corrente pode fluir. Quando a temperatura 
e elevada, mais eletrons sao excitados na faixa superior, mais cavidades sao criadas na banda 
inferior e a condutancia aumenta (diminui a resistencia). Essa e a caracteristica distintiva dos 
semicondutores. Eles tern condutividade muito mais elevada do que os isolantes e condutividade 
muito menor do que os condutores. 
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FIGURA7.K Bandas de semi- 
condutores a 0 K e em tempera- 
tura ambiente. (a) Semicondutor 
intrinseco, (b) um semicondutor 
tipo n e (c) um semicondutor 
tipo p. E f e definido mais adian- 
te nesta segao. 



0 K Temperatura ambiente 



(a) 


E possivel ajustar as propriedades dos semicondutores dentro de limites muito proximos. 
Modifica 9 oes sutis para um semicondutor podem alterar o fluxo de eletrons pela aplicagao de uma 
voltagem especifica. O campo da eletronica do estado solido (transistores e circuitos integrados) 
depende desses fenomenos. Silicio e germanio sao semicondutores intrinsecos, porque esses 
elementos puros tern propriedades semicondutoras. Compostos moleculares e nao moleculares 
podem ser semicondutores. Uma pequena lista de alguns dos compostos nao moleculares e suas 
lacunas de banda e apresentada na Tabela 7.3. Alguns elementos que nao sao semicondutores no 
estado puro podem ser modificados pela adi^ao de uma pequena quantidade de outro elemento 


TABELA 7.3 

Semicondutores 

Material 

Lacuna de banda de temperatura ambiente minima (eV) | 


Elementar 

Si 

1,110 

Ge 

0,664 

ct-Sn 

0,08 


Compostos dos grupos 13-15 

GaP 

2,272 

GaAs 

1,441 

GaSb 

0,70 

InP 

1,34 

InAs 

0,356 

InSb 

0,180 


Compostos dos grupos 12-16 

ZnS 

3,80 

ZnSe 

2,713 

ZnTe 

2,26 

CdS 

2,485 

CsSe 

1,751 

CdTe 

1,43 


Dados de: W. M. Haynes, editor-in-chief, CRC Handbook of Chemistry and Physics, 92 nd ed., versao 
eletronica, CRC Press, 2012, p. 12-90. 
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com niveis de energia proximos do hospedeiro, tornando-se semicondutores dopados. Doping 
pode ser pensado como a substituigao de alguns atomos do elemento original por atomos tendo 
mais ou menos eletrons. Se o material adicionado tern mais eletrons no nivel de Valencia que o 
material de origem, o resultado e um semicondutor de tipo n (n refere-se a eletrons negativos, 
acrescentados), mostrado na Figura 7.16(b). O fosforo e um exemplo em um hospedeiro de sili- 
cio, com cinco eletrons de Valencia, em comparagao com os quatro do silicio. Esses eletrons tern 
energias apenas um pouco menores do que a banda de condugao de silicio. Com a adigao de uma 
pequena quantidade de energia, os eletrons deste nivel de energia adicional podem pular para a 
banda vazia do material hospedeiro, resultando em maior condutancia. 

Se o material adicionado tern menos eletrons de Valencia que o hospedeiro, ele adiciona 
cavidades positivas e o resultado e um semicondutor tipo p , mostrado na Figura 7.16(c). O alu- 
minio e um dopante tipo p em um hospedeiro de silicio, com tres eletrons em vez de quatro em 
uma banda muito proxima em energia da banda de Valencia do silicio. A adigao de uma pequena 
quantidade de energia impulsiona os eletrons da banda de Valencia hospedeira para esse novo 
nivel e gera mais cavidades na banda de Valencia do hospedeiro, aumentando, assim, a condutan¬ 
cia. Com dopagem cuidadosa, a condutancia pode ser adaptada cuidadosamente as necessidades. 
Camadas de semicondutores intrinsecos, tipo n e tipo p , com materiais isolantes, sao usadas para 
criar os circuitos integrados que sao essenciais para a industria eletronica. Ajustando a tensao 
aplicada as jungoes entre as diferentes camadas controla-se a condutancia atraves do dispositivo. 

O numero de eletrons capazes de saltar entre a banda de Valencia e a banda de condugao 
depende da temperatura e a diferenga de energia entre as duas bandas. Em um semicondutor 
intrinseco, o nivel de Fermi (E f , Figura 7.16), a energia na qual um eletron e igualmente susce- 
tivel de estar em cada um dos dois mveis, fica proximo do meio da lacuna da banda. A adigao 
de um dopante tipo n eleva o nivel de Fermi para perto do meio da lacuna entre a nova banda 
e a banda de condugao do hospedeiro. A adigao de um dopante tipo p reduz o nivel de Fermi 
para um ponto proximo do meio da lacuna de banda entre a nova banda de condugao e a banda 
de Valencia do hospedeiro. 

7.3.1 Diodos, o efeito fotovoltaico e os diodos emissores de luz 

Colocar camadas de semicondutores tipo p e tipo n juntas cria uma jungao p-n. Alguns dos ele¬ 
trons na banda de condugao do material tipo n podem migrar para a banda de Valencia do material 
tipo p , deixando o tipo n carregado positivamente e o tipo p com carga negativa. Um equilibrio 
e estabelecido rapidamente, porque as forgas eletrostaticas sao grandes demais para permitir o 
acumulo de muita carga. A separagao das cargas entao impede a transference de mais eletrons. 
Neste ponto, os niveis de Fermi estao na mesma energia, conforme mostrado na Figura 7.17. A 
lacuna da banda permanece a mesma em ambas as camadas, com os mveis de energia da camada 
tipo n rebaixados pelo acumulo de carga positiva. Se um potencial negativo for aplicado ao lado 
tipo n dajungao e um potencial positivo for aplicado ao lado tipo p, e chamado de “forward bias ” 
polo direto. Os eletrons em excesso elevam o nivel da banda de condugao do tipo n e entao tern 
energia suficiente para se mover para o lado tipo p. As cavidades se movem em diregao a jungao 




Banda de condugao 

L ^-- Banda de condugao ^ — © 

^ 77 © 


t F 

Banda de Valencia 

Banda de Valencia 

Tipo p 

+ Voltagem aplicada — 

Tipo n Tipo p Tipo n 



Voltagem aplicada + 
Tipo p Tipo n 


(a) (b) (c) 

FIGURA 7.17 Diagrama da banda energia de uma jungao p-n. (a) No estado de equilibrio, os dois niveis de Fermi tern a mesma 
energia, mudando dos niveis de Fermi tipo n puro ou tipo p, porque alguns eletrons podem se mover atraves do limite (linha trace- 
jada vertical), (b) Com tendencia anterior, a corrente flui facilmente. (c) Com tendencia reversa, muito pouca corrente flui. 
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FIGURA 7.18 Comportamento do diodo. (a) Sem voltagem aplicada, sem corrente fluindo e algumas cargas sao 
neutralizadas perto da jungao por transferencia de eletrons. (b) Tendencia anterior: corrente flui prontamente, com 
cavidades e eletrons combinando-se na jungao. (c) Tendencia reversa: corrente muito pequena pode fluir, porque 
as cavidades e os eletrons se afastam uns dos outros. 


da esquerda, os eletrons se movem em diregao a jungao da direita, cancelando um ao outro na 
jungao, e a corrente pode fluir facilmente. Se o potencial for invertido (polarizagao reversa), a 
energia dos niveis tipo n e reduzida em comparagao com os niveis tipo p , as cavidades e eletrons 
se afastam da jungao e passa muito pouca corrente. Esta e a descrigao de um diodo, que permite 
que a corrente flua facilmente em uma diregao, mas tern uma alta resistencia ao fluxo de corrente 
no sentido oposto, como na Figura 7.18. 

Uma jungao desse tipo pode ser usada como um interruptor fotossensivel. Com uma pola¬ 
rizagao reversa aplicada (eletrons extras fornecidos para o lado p ), nenhuma corrente passaria, 
conforme descrito para os diodos. No entanto, se a diferenga de energia entre a banda de 
Valencia e a banda de condugao de um semicondutor for pequena o suficiente, a luz de com- 
primentos de onda visiveis tera energia suficiente para elevar eletrons da banda de Valencia 
para a banda de condugao, como mostrado na Figura 7.19. A luz incidindo sobre a jungao 
aumenta o numero de eletrons na banda de condugao e o numero de cavidades na banda de 
Valencia, permitindo que a corrente flua apesar da polarizagao reversa. Tal jungao atua como 
um interruptor fotoeletrico, passando corrente quando a luz se acende. 

Se nenhuma tensao externa for aplicada, e se a lacuna tiver a energia apropriada, a luz 
incidindo sobre a jungao pode aumentar a transferencia de eletrons do material tipo p para a 
banda de condugao do material tipo n. Se as conexoes externas forem feitas para as duas cama- 
das, a corrente pode fluir atraves do circuito externo. As celulas fotovoltaicas desse tipo sao 
comumente usadas em calculadoras e outros dispositivos “solares” - por exemplo, telefones de 
emergencia e iluminagao de baixo consumo de energia - e cada vez mais estao sendo usados 
para gerar eletricidade para uso domestico e comercial. 

Uma jungao diretamente polarizada pode reverter este processo e emitir luz como um diodo 
emissor de luz (LED). A corrente e levada pelas cavidades no lado tipo p e os eletrons no lado 
tipo n. Quando os eletrons se movem da camada tipo n para a camada tipo p , se recombinam 
com as cavidades. Se a mudanga de energia resultante for de certa magnitude, pode ser liberada 
como luz visivel (luminescencia), e resulta em um LED. Na pratica, GaP ;c As 1 _ x com v = de 0,40 
a 1,00 pode ser usado para LEDs que emitem luz vermelha (lacuna de energia de 1,88 eV), para 
luz verde (2,27 eV). A energia da luz emitida pode ser alterada, ajustando-se a composigao do 
material. GaAs tern uma lacuna de energia de 1,441 eV; GaP tern uma lacuna de banda de 2,272 eV. 
A lacuna de banda aumenta progressivamente conforme a fragao de fosforo e aumentada, com 
uma mudanga abrupta de inclinagao emx = 0,45, onde ha uma mudanga de uma lacuna de banda 
direta para uma lacuna indireta. 5 Em materiais ricos em arsenio, os eletrons passam diretamente 
atraves da lacuna de energia para as cavidades do nivel inferior (uma lacuna de banda direta), e 
a luz e emitida com alta eficiencia. Em materiais ricos em fosforo, este processo deve ser acom- 
panhado por uma mudanga na energia vibracional do cristal (uma lacuna de banda indireta). Esse 
processo indireto e menos eficiente e requer a adigao de um dopante para dar emissao eficiente 
pelo relaxamento dessas regras. Esses materiais tambem tern emissoes e espectros de absorgao 
mais complexos devido a adigao do dopante, em contraste com os materiais ricos em arsenio, que 
tern espectros com uma banda simples. A eficiencia de emissao tambem e melhorada para ambos 
os tipos a baixas temperaturas, nas quais a intensidade das vibragoes e reduzida. Comportamento 
semelhante e observado nos LEDs de Al x Ga,_ x As. As bandas de emissao (de 840 nm para 
x = 0,05 ate 625 nm para x = 0,35) desviam para comprimentos de onda mais curtos e muito 
maior intensidade, sob refrigeragao a temperatura do nitrogenio llquido (77 K). 
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— Voltagem aplicada + 
Tipo p Tipo n 

(a) 



+ Voltagem resultante — 
Tipo p Tipo n 

(b) 

FIGURA 7.IS O efeito fotovol- 
taico. (a) Como um interruptor 
fotoativado. (b) Gerando eletri¬ 
cidade. A luz promove eletrons 
para a banda de condugao na 
jungao. 
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Adicionando-se uma terceira camada com uma lacuna maior e dando ao dispositivo exa- 
tamente as dimensoes corretas altera-se o comportamento de um LED em um laser de estado 
solido. Uma combinagao comumente usada e: arsenieto de galio dopado para fornecer uma 
camada tipo n , uma camada tipo p , e entao uma maior lacuna de banda em uma camada de tipo 
p, com A1 adicionado ao GaAs. O comportamento geral e o mesmo que o do LED, com forward 
bias na jungao, produzindo luminescencia. A maior lacuna de banda adicionada a camada tipo 
p impede que os eletrons se movam para fora da camada media tipo p. Se o comprimento do 
dispositivo for exatamente um numero semi-inteiro de comprimentos de onda da luz emitida, 
os fotons liberados pela recombinagao de eletrons e cavidades sao refletidos pelas bordas e 
estimulam a liberagao de mais fotons em fase com os primeiros. O resultado final e um grande 
aumento no numero de fotons e uma diregao especifica para o seu langamento em um feixe 
de laser. O laser de luz vermelha comumente visto e usado para ponteiras e em scanners de 
supermercado usa esse fenomeno. 

7.3.2 Pontos quanticos 

Se amostras de semicondutores sao preparadas em tamanhos cada vez menores, em algum 
momento as propriedades de massa da amostra deixarao de mostrar um continuum de estados, 
conforme descrito nas segoes anteriores, mas comegarao a exibir estados de energia quantizada. 
O caso limitante seria uma unica molecula com seus orbitais moleculares. Isso e chamado efeito 
de confinamento quantico e resulta em particulas muito pequenas, apresentando uma estrutura 
de nivel de energia isolado, em vez de um continuum. Nanoparticulas mostrando este efeito que 
possuem diametros menores do que aproximadamente 10 nm sao frequentemente chamadas de 
pontos quanticos; devido ao seu tamanho, e se comportam de maneira diferente dos solidos 
como um todo. 

Os espagamentos do nivel de energia dos pontos quanticos estao relacionados ao seu 
tamanho. Experimentos mostraram que a diferenga de energia entre a banda de Valencia e a 
banda de condugao aumenta a medida que o tamanho da particula fica menor, e o volume do 
semicondutor torna-se menor com uma unica molecula. Consequentemente, para particulas 
menores, mais energia e necessaria para a excitagao e, da mesma forma, mais energia e emi¬ 
tida quando os eletrons retornam para a banda de Valencia. Mais especificamente, quando um 
eletron e excitado, deixa um buraco na banda de Valencia. Essa combinagao de eletron-buraco 
excitado e chamada exciton , e tern uma energia ligeiramente menor do que a energia mais 
baixa da banda de condugao. O decaimento do exciton para a banda de Valencia provoca foto- 
emissao de uma energia especifica. Como o espagamento do nivel de energia e uma fungao do 
tamanho das nanoparticulas, e possivel aproveitar esse efeito para preparar as particulas que 
tern a capacidade de emitir radiagao eletromagnetica das energias especificas (quantizadas), 
por exemplo, onde a luz de uma cor especifica e necessaria. 

A relagao entre o tamanho dos pontos quanticos e seus espectros de emissao eletronicos foi 
demonstrada elegantemente para nanocristais de seleneto de zinco, 6 sulfeto de cadmio 7 fosfeto 
de mdio 8 e arseneto de fndio. 7 Os maximos de emissao de pontos quanticos CdS, InP e In As 
(Tabela 7.4) fornecem um excelente exemplo de como essas maximas dependem tanto da compo- 
sigao quanto do tamanho do nanocristal. Para cada formulagao de ponto quantico, a medida que 
o nanocristal aumenta de tamanho, a lacuna de banda fica menor, e a emissao maxima move-se 
para o comprimento de onda maior (menor energia), compativel com o espagamento do nivel de 
energia mais proximo a medida que aumenta o tamanho da particula. Esses pontos quanticos 
emitem dentro de regioes unicas em todo o espectro visivel e no infravermelho. 

Um esforgo consideravel foi dedicado ao desenvolvimento de processos para a prepara- 
gao de pontos quanticos de formas e tamanhos consistentes e reprodutiveis e usando materiais 
diferentes para propriedades oticas ideais. 9 Por exemplo, pontos quanticos de ZnSe emitem luz 
violeta e UV, PbS na faixa proxima do infravermelho e visivel e CdSe em toda a faixa de luz 
visivel. Um desafio associado com os pontos quanticos e sua tendencia a “piscar”, nao emitindo 
luz continuamente, apesar de ser excitado continuamente. Este fenomeno de “piscar” reduz a 
utilidade desses nanocristais semicondutores e pesquisas estao em andamento procurando deter- 
minar a origem do “piscar”, com a esperanga de preparar racionalmente pontos quanticos que 
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TABELA 7.4 Comprimento de onda de emissao do ponto quantico como uma fungao 
da composigao e do tamanho do nanocristal 


I Diametro do ponto quantico (nm) 


Comprimento de onda de emissao maxima (nm) 1 

2,1 

CdS 

484 

2,4 


516 

3,1 


550 

3,6 


576 

4,6 


606 

3,0 

InP 

660 

3,5 


672 

4,6 


731 

2,8 

InAs 

905 

3,6 


1004 

4,6 


1132 

6,0 


1333 


Dados CdS e InAs de X. Peng, J. Wickham, A. P. Alivisatos, J. Am. Chem. Soc., 1998, 120, 5343. Dados InP de A. A. Guzelian, 
J. E. B. Katari, A. V. Kadavanich, U. Banin, K. Hamad, E. Juban, A. P. Alivisatos, R. H. Wolters, C. C. Arnold, J. R. Heath, 
J. Phys. Chem., 1996, 100, 7212. 


nao apresentem flutuaqoes de emissao espontanea. Uma tecnica espectroeletroquimica revelou 
dois mecanismos responsaveis por “piscar” nos pontos quanticos de CdSe. 10 Em um mecanismo, 
a energia emitida por um ponto quantico excitado como um foton as vezes pode ser transferida 
para um eletron que e emitido posteriormente (emissao de eletrons auger , uma via de decaimento 
de exiton nao radioativo). O eletron emitido torna o ponto quantico como “escuro”, causando o 
aparente “piscar” mesmo que o ponto quantico ainda esteja relaxando. O segundo mecanismo, 
e o mais prevalente, e devido a armadilhas de eletrons de superficie , essencialmente orbitais de 
superficie “balanqando” de atomos com numero de coordenaqao reduzido, que podem interceptar 
os eletrons e provocar decaimento nao radioativo. Nanocristais semicondutores mistos CdSe/ 
ZnSe com um gradiente de composiqao do nucleo para a superficie externa nao piscam, mas 
emitem fotons em varios comprimentos de onda. 11 Explorar a correlaqao entre a composiqao do 
ponto quantico e o comportamento espectral e uma area de pesquisa ativa. 

Inumeras aplicaqoes de pontos quanticos tern sido propostas, por exemplo, a conversao 
de energia solar em eletricidade, em processamento e gravaqao de dados e em uma varie- 
dade de usos como biosensores. Entre as aplicaqoes medicas incluem-se o rastreamento de 
captaqao de nanoparticulas de diferentes tamanhos por tumores, para investigar se existe 
um tamanho ideal para a administraqao de medicamentos, 12 e a marcaqao de protemas da 
superficie celular para rastrear seus movimentos dentro das membranas da celula. 13 Como 
muitas nanoparticulas sao potencialmente toxicas, esforqos tambem foram dirigidos para 
revesti-las, para reduzir potenciais efeitos medicos e ambientais. 14 Um dos impactos poten- 
ciais mais amplos da tecnologia de pontos quanticos pode ser no contexto da iluminaqao 
altamente eficiente. Atualmente os LEDs tern uma grande variedade de usos - automoveis, 
monitores de video, sensores, sinais de transito - mas emitem luz de um espectro estreito 
demais para ser atraente como substitutos gerais de alta eficiencia a iluminaqao incandescente 
e fluorescente. Alem disso, os LEDs continuam caros. O acoplamento de LEDs com pontos 
quanticos, talvez em tintas que usem uma variedade de tamanhos de particulas para uma 
gama de cores de emissao, pode fornecer um caminho para a iluminaqao mais eficiente e 
mais branca em estado solido para uso geral. 15 Alem disso, metodos de preparaqao de LEDs 
com pontos quanticos inorganicos multicoloridos para monitores digitais em dispositivos 
eletronicos tern se mostrado promissores no desenvolvimento de telas que podem ser mais 
robustas do que os sistemas organicos. 16 
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Temperatura 


FIGURA7.20 Dependencia 
da temperatura da resistividade 
em semicondutores, metais e 
supercondutores. 


7.4 Supercondutividade 

A condutividade de alguns metais muda abruptamente perto de temperaturas do helio liquido 
(frequentemente abaixo de 10 K), como na Figura 7.20, e tornam-se supercondutores, efeito 
descoberto por Kammerling Onnes, em 1911 17 , enquanto estudava o mercurio, a temperatura do 
helio liquido. Nesse estado, esses metais nao oferecerem resistencia ao fluxo de eletrons, e as 
correntes que come^am em uma al 9 a continuarao a fluir indefinidamente - por varias decadas 
pelo menos - sem mudan^a significativa. Os elementos chumbo, niobio e estanho sao outros 
metais que exibem supercondutividade a temperaturas perto do zero absoluto. Para os quimicos, 
um dos usos mais comuns desse efeito e em imas supercondutores usados em instrumentos de 
ressonancia magnetica nuclear, nos quais ela permite a gera 9 ao de campos magneticos muito 
maiores do que podem ser obtidos com eletroimas comuns. 

7.4.1 Ligas supercondutoras de baixa temperatura 

Alguns dos materials supercondutores mais comuns sao as ligas de niobio, particularmente as 
ligas Nb-Ti, que podem ser trefiladas e manipuladas com relativa facilidade. Esses supercon¬ 
dutores tipo I tern a propriedade adicional de expulsar todos os fluxos magneticos quando res- 
friados abaixo da temperatura critica, T c . Essa mudan 9 a abrupta e o chamado efeito Meissner. 
Prevalece ate que o campo magnetico atinja um valor critico, He , no qual o campo aplicado 
destroi a supercondutividade. Essa varia 9 ao dependente da temperatura, assim como entre a 
condu 9 ao normal e o supercondutor, tambem e repentina em vez de gradual. O T c mais alto 
encontrado para ligas de niobio e 23,3 K para Nb 3 Ge. 18 

Os supercondutores tipo II tern uma dependencia de campo mais complicada. Abaixo de 
uma determinada temperatura critica excluem completamente o campo magnetico. Entre essa 
primeira temperatura critica e a segunda temperatura critica, eles permitem a penetra 9 ao parcial 
pelo campo. Acima dessa segunda temperatura critica, perdem sua supercondutividade e exibem 
o comportamento normal de condutancia. Na regiao de temperatura intermediary, esses mate¬ 
rials parecem ter uma mistura de regioes supercondutoras e normals. 

O efeito Meissner tern sido explorado para uso pratico em muitas areas, incluindo levita 9 ao 
magnetica de trens, embora outros efeitos eletromagneticos atualmente estejam sendo usados 
para isso. Uma demonstra 9 ao comum e resfriar um pequeno peda 90 de material supercondutor 
abaixo de sua temperatura critica e em seguida, colocar um pequeno ima acima dele. O ima 
e suspenso acima do supercondutor, porque o supercondutor repele o fluxo magnetico do ima. 
Enquanto o supercondutor permanecer abaixo de sua temperatura critica, ele expelira o fluxo 
magnetico de seu interior e mantera o ima a uma distancia. 

A demonstra 9 ao de levita 9 ao so funciona com supercondutores tipo II, porque as linhas de 
campo magnetico que penetram no supercondutor resistem ao movimento lateral e permitem 
o equilibrio de repulsao magnetica e gravita 9 ao de modo que o ima possa “flutuar” acima do 
supercondutor. Com supercondutores Tipo I, as linhas de campo magnetico nao podem penetrar 
no supercondutor e, como nao ha nenhuma resistencia ao movimento lateral, o ima nao perma- 
necera estacionario sobre o supercondutor. 

Os materials usados nas bobinas de magnetos supercondutores frequentemente sao misturas 
de Nb-Ti-Cu ou Nb 3 Sn-Cu, proporcionando um equilibrio entre a T c , que e de cerca de 10 K 
para estes materials e a ductilidade para facilitar a forma 9 ao de fio. 

Os magnetos supercondutores permitem que correntes muito altas fluam sem mudan 9 a, 
indefinidamente, desde que o ima seja mantido frio o suficiente. Na pratica, um frasco Dewar 
externo contendo nitrogenio liquido (ponto de ebul^ao 77,3 K) reduz a ebul^ao do helio liquido 
(ponto de ebul^ao 4,23 K) do frasco de Dewar interno que circunda as bobinas magneticas. 
Uma fonte de eletricidade esta ligada ao ima, e a corrente eletrica e fornecida para leva-lo para 
o campo apropriado. Quando a eletricidade e removida, a corrente flui continuamente, mantendo 
o campo magnetico. 

Um dos principals objetivos da pesquisa com supercondutores e encontrar um material 
supercondutor em temperaturas mais altas, para remover a necessidade de usar helio liquido e 
nitrogenio liquido para resfriamento. 




7.4 Supercondutividade 


235 


7.4.2 A teoria da supercondutividade (pares de Cooper) 

No final da decada de 1950, mais de quarenta anos apos sua descoberta, Bardeen, Cooper e 
Schrieffer 19 (BCS) forneceram uma teoria para explicar a supercondutividade. Sua teoria BCS 
postulava que os eletrons viajam atraves de um material em pares, apesar de sua mutua repulsao 
eletrostatica, desde que os dois tenham spins opostos. A forma^ao desses pares de Cooper e assis- 
tida por pequenas vibra 9 oes dos atomos na rede. A medida que um eletron passa, os proximos ato- 
mos carregados positivamente sao tracionados muito ligeiramente em dire^ao a ele. Isto aumenta 
a densidade de carga positiva, que atrai o segundo eletron. Este efeito, em seguida, continua 
atraves do cristal, em uma maneira um tanto semelhante a uma multidao de torcedores fazendo 
a “ola”. A atra^ao entre os dois eletrons e pequena e eles frequentemente mudam de parceiros, 
mas o efeito geral e de que a rede os ajuda em seu trajeto, em vez de interferir, como e o caso 
com a condutividade metalica. Se a temperatura estiver acima de T, o movimento termico dos 
atomos e suficiente para superar a ligeira atragao entre os eletrons e a supercondutividade cessa. 

7.4.3 Supercondutores de alta temperatura: YBa 2 Cu 3 0 7 e compostos rela- 
cionados 

Em 1986, Bednorz e Muller descobriram que o oxido ceramico La 2 Cu0 4 era supercondutor 
acima de 30 K quando dopado com Ba, Sr ou Ca para formar compostos tais como (La^Sr^) 
Cu0 4 . 20 A detec 9 ao seminal de que os cupratos poderiam exibir supercondutividade estimulou 
intensa pesquisa nesta area. Em 1987, foi descoberto que o YBa 2 Cu 3 0 7 tinha T c ainda maior, 
93 K, um achado que foi particularmente inovador, porque o nitrogenio liquido relativamente 
barato (que ferve a 77 K) pode ser usado para alcazar esta temperatura. 21 Este material, cha- 
mado de 1-2-3 por causa da estequiometria dos metais contidos, e um supercondutor de Tipo 
II, que expele o fluxo magnetico em campos baixos, mas permite que algumas linhas de campo 
magnetico entrem em campos mais altos, consequentemente, deixa de ser supercondutor em 
campos altos. Uma serie de outros compostos similares foram preparados e descobriu-se que 
eram supercondutores nestas ou ate mesmo em temperaturas superiores. Estes supercondutores 
de alta temperatura sao de grande interesse pratico, porque permitem a refrigera 9 ao com nitro¬ 
genio liquido, em vez de helio liquido, um liquido de refrigera 9 ao muito mais caro. No entanto, a 
natureza ceramica desses materiais torna-os mais dificeis de trabalhar do que os metais. Eles sao 
frageis e nao podem ser trefilados, tornando sua fabrica 9 ao mais problematica. Os pesquisadores 
estao trabalhando para superar esses obstaculos, modificando as formulas ou depositando os 
materiais sobre um substrato flexivel. O recorde atual e uma temperatura critica de 164 K para 
HgBa 2 Ca 2 Cu 3 0 8 _ § sob pressao 22 

As estruturas de todos os supercondutores cupratos de alta temperatura estao relacionadas, a 
maioria com pianos e cadeias de oxido de cobre, como mostrado na Figura 7.21. No YBa 2 Cu 3 0 7 , 
estas sao empilhadas com unidades piramidais quadradas, quadradas planares e quadradas pira- 
midais invertidas. Em uma estrutura tetragonal relacionada, os atomos de oxigenio dos pianos 
superior e inferior na Figura 7.21 sao dispersos aleatoriamente nas quatro bordas equivalentes 
do piano. O material resultante nao e supercondutor. As estruturas com deficiencia de oxigenio 
sao tambem possiveis e sao supercondutoras ate cerca de 8 = 0,65. Os materiais mais proximos 
da formula YBa 2 Cu 3 0 6 nao sao supercondutores. 

A descoberta de materiais supercondutores nao contendo oxido de cobre e uma area de 
intensa pesquisa. Foi descoberto em 2001 que o notavelmente simples MgB 2 e um super¬ 
condutor com T c de 39 K, 23 mas ele parece ser uma anomalia. Outros supercondutores com 
composi 9 oes relacionadas nao foram relatados. Embora nao fosse previsto que o ferro mag¬ 
netico permita a supercondutividade, o arsenieto de ferro das terras raras LaOFeAs, dopado 
com ions de fluor, contrariou essa expectativa, com T c de 26 K. 24 Acredita-se que a dopagem 
estrategica de fluor para oxido facilite a transference de eletrons na camada ferro-arsenio 
para permitir a alta condutividade. Esta descoberta por acaso tern estimulado a explora 9 ao 
dos chamados supercondutores nao conventional, com base em um motivo de estado solido 
estrutural semelhante da LaOFeAs, com metais de transi 9 ao, dispostos em uma rede quadrada 
com cada metal coordenado tetraedricamente. 25 

A compreensao da supercondutividade em supercondutores de alta temperatura esta incom- 
pleta, mas, nesse ponto, uma extensao da teoria BCS parece se encaixar muito dos dados 
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FIGURA7.22 Estrutura do 
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FIGURA 7.21 Celula unitaria de YBa 2 Cu 3 0 7 ortorrombico. 0 atomo de itrio no meio e um piano de reflexao. 


conhecidos. O mecanismo de emparelhamento de eletrons e os detalhes do comportamento 
dos pares de eletrons sao menos claros. Espera-se que a descoberta de novas familias de mate¬ 
rials supercondutores (como os arsenetos de ferro-terras raras) leve a uma maior compreensao 
conceitual deste fenomeno e permita o desenvolvimento mais racional destes materials. A esse 
respeito, foi relatada uma correlagao util entre a constante da rede do eixo a e a T em super¬ 
condutores FeAs. VI 


7.5 Liga^ao em cristais ionicos 

O modelo mais simples de ligagao em cristais ionicos e de ions de esfera dura mantidos juntos 
por formas puramente eletrostaticas. Este modelo e simplificado, mesmo para compostos como 
NaCl que sao de carater fortemente ionico. O desvio desse modelo simples levanta perguntas 
dificeis sobre os tamanhos dos ions. Por exemplo, o raio de Pauling do Li + e de 60 pm e o raio 
do cristal dado por Shannon (Apendice B-l) para o Li + em uma estrutura hexacoordenada e 
90 pm. O ultimo valor e muito mais proximo a posigao de densidade de eletrons minima entre 
ions, determinada por cristalografia de raios X. Li + pentacoordenada tern um raio de 73 pm e as 
estimativas feitas por Goldschmidt e Ladd giram em torno de 73 e 90 pm. 26 O compartilhamento 
de eletrons ou a transference de carga do anion para o cation varia de uma pequena porcentagem 
em NaCl a ate 0,33 eletron por atomo em Lil. Cada conjunto de raios e autoconsistente, mas 
misturando-se alguns raios de um conjunto com alguns de outro nao funciona. 

Algumas das estruturas mostradas anteriormente neste capitulo (Figuras 7.7 a 7.11) sao 
dadas como se os componentes fossem ions simples, mesmo que a ligagao seja fortemente 
covalente. Em qualquer destas estruturas, essa ambiguidade deve ser lembrada. As estruturas 
da banda descritas anteriormente sao muito mais completas em suas descrigoes da ligagao. 
Hoffmann 27 descreveu as bandas em sulfato de vanadio, um exemplo da estrutura de NiAs. 
O cristal possui camadas que podem ser descritas como ABACA na celula unitaria hexagonal, 
com as camadas A identicas de um arranjo hexagonal de atomos de V e as camadas de B e C, 
compostas de atomos de S nos prismas trigonais alternados formados pelo metal (Figura 7.22). 
Nessa estrutura, ambos os atomos sao hexacoordenados, com atomos de V coordenados octae- 
dricamente para atomos de S e atomos de S em um prisma trigonal de atomos de V. Hoffmann 
analisou a estrutura de banda muito complexa derivada desse arranjo de atomos em termos de 
componentes menores do cristal. 


VI Figura 3 em Shirage, P. M.; Kikou, K.; Lee, C.-H.; Kito, H.; Eisaki, H.; Iyo, A., J. Am. Chem. Soc., 2011, 133, 9630 
fornece esse grafico e define a constante de rede do eixo a para esses materiais. 
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Hoffmann tambem demonstrou que as contribuigoes para a densidade dos estados de orbi- 
tais especificos podem ser calculadas. 28 No rutilo, Ti0 2 , pode-se observar uma clara separagao 
entre a contribuigao do orbital d para o desdobramento t 2g e e g , como previsto pela teoria do 
campo ligante (Capitulo 10). 

7.6 Imperfeigoes em solidos 

Na pratica, todos os cristais tem imperfeigoes. Se uma substancia cristaliza-se rapidamente, e 
provavel que tenha muito mais imperfeigoes, porque o crescimento de cristal comega em muitos 
locais quase simultaneamente. Cada pequeno cristalito cresce ate que toque em seus vizinhos. As 
fronteiras entre esses pequenos cristalitos sao chamadas limites de grao , que podem ser vistos no 
exame microscopico de uma superficie polida. O crescimento lento do cristal reduz o numero de 
limites de grao, porque o crescimento do cristal comega a partir de um numero menor de sitios. 
No entanto, mesmo se um cristal parece ser perfeito, provavelmente tera imperfeigoes em nivel 
atomico, causadas por impurezas no material, ou por deslocamentos dentro do reticulo. 

Vazios e autointersticios 

Vazios sao atomos faltantes e sao os defeitos mais simples. Como as temperaturas mais altas 
aumentam o movimento vibracional e expandem um cristal, mais vazios sao formados em tem¬ 
peraturas mais altas. No entanto, mesmo perto do ponto de fusao, o numero de vazios e pequeno 
em relagao ao numero total de atomos - da ordem de 1 em 10000. O efeito de um vazio no resto 
da rede e pequeno, porque e um defeito localizado, e o restante da rede permanece inalterado. 
Autointersticios sao atomos deslocados de seu local normal que aparecem em um dos intersti- 
cios vn na rede. Aqui, a distorgao se espalha pelo menos em algumas camadas do cristal, porque 
os atomos sao muito maiores do que o espago dispomvel. Na maioria dos casos, o numero desses 
defeitos e muito menor do que o numero de vazios. 

Substitutes 

A substituigao de um atomo por outro e um fenomeno comum. Essas misturas tambem sao 
chamadas de soluqdes solidas. Por exemplo, atomos de niquel e cobre tem tamanhos e eletro- 
negatividades semelhantes e formam as mesmas estruturas cristalinas cubicas de face centrada 
(cfc). As misturas dos dois sao estaveis em qualquer proporgao, com arranjo aleatorio dos atomos 
nas ligas. Outras combinagoes que podem trabalhar bem tem um atomo muito pequeno em uma 
rede de atomos maiores. Neste caso, o pequeno atomo ocupa um dos intersticios na estrutura 
maior, com pequeno efeito sobre o resto da rede, mas potencialmente grandes efeitos sobre o 
comportamento da mistura. 

Se os atomos de impureza forem maiores do que as cavidades, ocorrem rachaduras da rede, 
e uma nova fase solida pode ser formada. 

Deslocamentos 

Deslocamentos de borda resultam quando atomos em uma camada nao se encaixam precisamente 
com a do proximo. Como resultado, as distancias entre os atomos deslocados e os atomos em filei- 
ras adjacentes sao maiores do que as habituais, e os angulos entre os atomos sao distorcidos para 
um numero de linhas em ambos os lados do deslocamento. Um deslocamento em espiral e aquele 
que tem parte de uma camada deslocada em uma fragao de uma dimensao da celula. Este tipo de 
deslocamento frequentemente faz com que um sitio cresqa rapidamente durante o crescimento dos 
cristais, e forma um trajeto helicoidal, dai o nome. Como eles fornecem sitios que permitem que 
os atomos da solugao fundam para caber em um vertice onde as atragoes das tres diregoes possam 
mante-los no lugar, os deslocamentos em espiral sao frequentemente sitios de crescimento de cristais. 

Em geral, os deslocamentos sao indesejaveis em cristais. Mecanicamente, eles podem levar 
ao enfraquecimento, o que pode causar fratura. Eletricamente, eles interferem com a condugao 
de eletrons e reduzem a eficiencia, reprodutibilidade e confiabilidade em dispositivos semicon- 
dutores. Por exemplo, um dos desafios da fabricagao de fotocelulas e aumentar a eficiencia das 
celulas feitas de silicio policristalino para niveis que sao atingidas pelos cristais. 


VII 


Intersticios referem-se aos espagos entre atomos adjacentes em um reticulado cristalino. 
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7.7 Silicatos 

Alummio, silicio e oxigenio sao os elementos mais abundantes na superficie da terra, e mais 
de 80% dos atomos na crosta solida sao oxigenio ou silicio, principalmente na forma de sili¬ 
catos. O numero de compostos e minerais que contem esses elementos e muito grande, e sua 
importancia em usos industriais coincide com seu numero. Vamos nos concentrar em alguns 
dos silicatos. 

Silica, Si0 2 , tern tres formas cristalinas: quartzo em temperaturas abaixo de 870 °C, tri- 
dimita de 870 °C a 1470 °C e cristobalita de 1470 °C a 1710 °C, temperatura em que derrete. 
A alta viscosidade da silica fundida torna sua cristaliza 9 ao lenta. Em vez de cristaliza 9 ao, 
frequentemente formam um vidro, que amolece perto de 1500 °C. A conversao de uma forma 
cristalina para outra e dificil e lenta, mesmo em altas temperaturas, porque exige a quebra das 
liga 9 oes Si-O. Todas as formas contem tetraedros Si0 4 compartilhando atomos de oxigenio, 
com angulos Si - O - Si de 143,6°. 

Quartzo e a forma mais comum de silica e contem cadeias helicoidais de tetraedros Si0 4 , 
que sao quirais com reviravoltas no sentido horario ou anti-horario. Cada volta completa da 
helice contem tres atomos de Si e tres atomos de O, e seis dessas helices se combinam para 
formar a forma geral hexagonal (Figura 7.23). vm 

O silicio tetracoordenado tambem esta presente nos silicatos, formando cadeias, cadeias 
duplas, aneis, folhas e disposi 9 oes tridimensionais. Al 3+ pode substituir Si 4+ , mas requer a adi 9 ao 
de outro cation para manter o equilibrio de carga. Alummio, magnesio, ferro e titanio sao cations 
comuns que ocupam cavidades octaedricas na estrutura de silicato de alummio, embora qualquer 
cation de metal possa estar presente. Alguns dos exemplos mais simples de estruturas de silicato 
sao mostrados na Figura 7.24. Estas subunidades unem-se para formar cavidades octaedricas 
para acomodar os cations necessarios para equilibrar a carga. Como mencionado anteriormente, 
pode haver a substitu^ao de alummio por silicio. Uma serie de minerais e conhecida com estru¬ 
turas semelhantes, mas diferentes proposes de silicio para alummio. 


EXEMPLO 7.3 


Relacione as formulas de Si0 3 2- e Si 2 0 5 2- ao numero de vertices compartilhados nas estru¬ 
turas mostradas na Figura 7.24. 

Considere que o primeiro tetraedro nas cadeias de Si0 3 2- tern quatro atomos de oxigenio, 
ou Si0 4 . Estendendo a cadeia adicionando unidades Si0 3 , com a quarta posi 9 ao partilhando 
um atomo de oxigenio do tetraedro anterior, teremos uma cadeia infinita com a formula Si0 3 . 
A carga pode ser calculada com base na Si 4+ e O 2- . 

Si 2 0 5 2- pode ser descrito da mesma forma. Come 9 ando com uma unidade Si 2 0 7 podemos 
cougar a cadeia. Adicionando unidades Si 2 0 5 - dois tetraedros compartilhando um canto e 
cada um com um canto vago por compartilhar com a unidade anterior - podemos continuar a 
cadeia, indefinidamente. Novamente, a carga pode ser calculada pela formula, Si 2 0 5 baseado 
em Si 4+ e O 2- . 

EXERCICIO 7.6 Descrever a estrutura de Si 3 0 9 6- de forma semelhante. 

Uma familia comum possui unidades de duas camadas de silicatos na geometria Si 4 O n 6- 
ligados a Mg 2+ , Al 3+ ou outros ions metalicos e ions hidroxido para formar Mg 3 (0H) 4 Si 2 0 5 
ou Al 4 (OH) 8 Si 4 O 10 (caolinita). Caolinita e um mineral de argila ceramica que forma placas 
hexagonais muito pequenas. Se tres ions magnesio substituem dois ions de alummio (para 
equilibrio de carga), o resultado e talco, Mg 3 (OH) 2 Si 4 O 10 . Em ambos os casos, os atomos 
de oxigenio das unidades de silicato que nao sao compartilhados entre os atomos de silicio 
estao em uma dispos^ao hexagonal que se encaixa com as posh^oes dos ions hidroxido em 
torno do cation. O resultado e o ion hidroxido formando ponte entre A1 ou Mg e Si, como 
mostrado na Figura 7.25(a). As camadas de talco sao (1) todo o oxigenio, os tres comparti- 


vm A parte (b) desta figura foi elaborada com o apoio do programa Origami de Robert M. Hanson e o plug-in Chime 
(MDL) para Netscape. 
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^ Camada superior 

O Camada media 

O Camada inferior 
(a) 



(b) 

FIGURA 7.23 Estrutura cristalina do quartzo-/3. (a) Estrutura geral, mostrando apenas os atomos de silicio. 

(b) Representagao tridimensional com atomos de oxigenio e silicio (maior). Ha seis unidades triangulares circun- 
dantes formando cada unidade hexagonal. Cada unidade triangular e helicoidal, com uma torgao no sentido 
anti-horario, tres atomos de silicio e tres atomos de oxigenio por volta. 0 quartzo-a tern uma estrutura semelhante, 
porem menos regular. 


AAAAAA 

SiO,»- 


yyyyyy 

AAAAAA 


SCO, 


2 5 





A_A 

v 




v a v a y 



Si 3 0 9 6 


Sl 6°18 12 


Si 4 0 


6 - 

11 


FIGURA 7.24 Estruturas de silicato comum. (Dados de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, 
Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, pp. 403,405 e de A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 5th ed., Oxford 
University Press, New York, 1984, pp. 1022.) 
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FIGURA 7.25 Estrutura de cama- 
da de minerals Mg(0H) 2 -Si 2 0 5 . 

(a) Vista lateral das camadas 
separadas. (b) Vistas separadas 
das camadas. (c) As duas camadas 
sobrepostas, mostrando o 
compartilhamento de 0 e OH 
entre elas. 
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lhados por tetraedros de silicato; (2) todos os silicios; (3) oxigenio e hidroxido na proporgao 
2:1, compartilhados por silicio e magnesio; (4) magnesio; e (5) hidroxido compartilhado entre 
ions magnesio. Se uma outra camada de silicato - composta de camadas individuais de 3, 2 
el- situa-se em cima dessas camadas, como na caolinita, o mineral e chamado pirofilita. 
Tanto na pirofilita quanto no talco, as superficies externas dessas estruturas em camadas sao os 
atomos de oxigenio de tetraedros de silicato, resultando em forgas atrativas fracas e materiais 
muito moles. A pedra-sabao e o talco usados em cosmeticos, tintas e ceramicas sao produtos 
comerciais com essas estruturas. 

A montmorilonita hidratada tern agua entre as camadas de silicato-aluminato-silicato. As 
micas (por exemplo, muscovita) tern ions potassio em posigoes comparaveis e tambem substi- 
tuindo por silicio em cerca de 25% dos sitios de silicato de alummio. Alteragoes nas proporgoes 
de alummio e silicio em qualquer desses produtos permitem a introdugao de outros cations e a 
formagao de um grande numero de minerais. As estruturas em camadas de algumas micas sao 
pronunciadas, permitindo-lhes serem clivadas em folhas usadas para aplicagoes de alta tempe- 
ratura em que e necessaria uma janela transparente. Elas tambem tern propriedades isolantes 
valiosas e sao usadas em dispositivos eletricos. 

Se o Al 3+ octaedrico 6 parcialmente substituido por Mg 2+ , cations adicionais com cargas de 
1+ ou 2+ tambem sao adicionados as estruturas, resultando em montmorilonitas. Essas argilas 
incham pela absorgao de agua, atuam como trocadores de cation e tern propriedades tixotro- 
picas. Elas sao geis quando nao perturbadas, mas viram liquidas quando agitadas, tornando 
-os uteis como “lamas” no campo de petroleo e em tintas. Suas formulas sao variaveis, com 
Na 0 33 [Mg 0 33 A1 167 (OH) 2 (Si 4 O 10 )] • ^H 2 0 sendo um exemplo delas. Os cations podem incluir 
Mg, A1 e Fe na estrutura e H, Na, K, Mg ou Ca nas posigoes passiveis de troca. 
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O termo asbesto e geralmente aplicado a um grupo de minerals fibrosos que inclui as anfibo- 
las, tais como a tremolita, Ca 2 (OH) 2 Mg 5 (Si 4 O n ) 2 , com estruturas de cadeias duplas e a crisotila, 
Mg 3 (0H) 4 Si 2 0 5 . Na crisotila, as dimensoes das camadas de silicato e magnesio sao diferentes, 
resultando em uma ondulagao que forma as fibras cilmdricas caracteristicas. 

O ultimo grupo que vamos considerar e o das zeolitas, aluminossilicatos mistos contendo 
estruturas (Si, A1)^0 2 ^ com cations adicionados para manter o equilibrio de carga. Estes mine¬ 
rals contem cavidades que sao grandes o suficiente para deixar entrar outras moleculas. Zeolitas 
sinteticas podem ser feitas com cavidades adaptadas para fins especificos. Os orificios que 
fornecem entradas para as cavidades podem ter de 4 a 12 atomos de silicio ao seu redor. Uma 
caracteristica comum de muitas dessas moleculas e uma cavidade cubo-octaedrica, formada a 
partir de 24 tetraedros de silicato, cada uma compartilhando oxigenios em tres vertices. Entao, 
essas unidades podem ser ligadas, para formar unidades cubicas ou tetraedricas com cavidades 
ainda maiores pelo compartilhamento dos atomos de oxigenio externos. Estes minerais apre- 
sentam propriedades de troca ionica em que metais alcalinos e alcalinos terrosos podem trocar 
cations, dependendo da concentragao. Eles foram usados em amaciadores de agua para remover 
excesso Ca 2+ e Mg 2+ antes do desenvolvimento das resinas de troca ionica tipo poliestireno. 
Eles tambem podem ser usados para absorver agua, oleo e outras moleculas e sao conhecidos 
no laboratorio como “peneiras moleculares”. Um maior mercado comercial e como areia para 
gatos e absorvente de oleo e tambem sao usados na industria do petroleo como catalisadores e 
como suporte para outros catalisadores de superficie. Aplicagao de zeolitas para a conversao 
de metanol em hidrocarbonetos e potencialmente importante para a utilizagao da biomassa 
como fonte de energia. A seletividade de produtos hidrocarbonetos nessas conversoes depende 
da cavidade de zeolita e do tamanho dos poros 29 Muitas zeolitas foram descritas e ilustradas 
no Atlas of Zeolite Structure Types. 30 As references de Wells, Greenwood e Earnshaw citadas 
anteriormente tambem fornecem mais informagoes sobre estes materials essenciais. 

A Figura 7.26 mostra um exemplo de uma estrutura de zeolita. Outras tern poros maiores 
ou menores e entradas maiores ou menores para os poros. 

A extrema variedade de tamanhos dos poros (260 a 1120 pm) torna possivel controlar a 
entrada e a saida dos poros com base no tamanho e na geometria de ramificagao do material 
adicionado. Alem disso, as superficies dos poros podem ser preparadas com atomos metalicos 
reativos, proporcionando oportunidades para reagoes catalisadas por superficie. Apesar de muito 
do desenvolvimento destas zeolitas cataliticas ter sido do tipo “experimente e veja o que acon- 
tece”, padroes estao emergindo da extensa base de dados e a smtese planejada de catalisadores 
e possivel em alguns casos. 



FIGURA 7.26 Exemplo de uma estrutura de silicato de aluminio. Ilustrado o arranjo de preenchimento espacial 
de octaedros truncados, cubos e octaedros cubo truncados. (Adaptado de A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 
5th ed., p. 1039,1975, sob permissao de Oxford University Press.) 
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7.1 Determine os grupos de ponto das seguintes celulas unitarias: 

a. Cubica de face centrada 

b. Tetragonal de corpo centrado 

c. CsCl (Figura 7.7) 

d. Diamante (Figura 7.6) 

e. Arsenieto de nfquel (Figura 7.10) 


7.2 Mostre que os atomos ocupam apenas 52,4% do volume total 
em uma estrutura cubica primitiva na qual todos os atomos sao 
identicos. 

7.3 Mostre que uma esfera de raio 0,73 r, onde re o raio dos ato¬ 
mos de canto, vai caber no centro de uma estrutura cubica 
primitiva. 
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7.4 a. Mostre que as esferas ocupam 74% do volume total em uma 

estrutura cubica de face centrada, na qual todos os atomos 
sao identicos. 

b. Qual porcentagem do volume total e ocupada por esferas 
em um cubo de corpo centrado no qual todos os atomos sao 
identicos? 

7.5 Usando os diagramas de celulas unitarias mostrados abaixo, 
conte o numero de atomos em cada tipo de posigao (vertice, 
aresta, face, interna) e a fragao de cada atomo na celula unitaria 
para determinar as formulas (M m X n ) dos compostos represen- 
tados. Circulos abertos representam cations e circulos fechados 
representam anions. 



7.6 LiBr tern uma densidade de 3,464 g cm -3 e a estrutura cristalina 
de NaCl. Calcule a distancia interionica e compare sua resposta 
com o valor da soma dos raios ionicos encontrados no Apendice 
B-l. 

7.7 Compare as redes CsCl e CaF 2 , principalmente seus numeros 
de coordenagao. 

7.8 Mostre que a estrutura da blenda de zinco pode ser descrita 
como tendo ions zinco e sulfeto em cada rede de face centrada, 
fundidos de modo que cada ion esteja em um oriffcio tetrae- 
drico da outra rede. 

7.9 O grafite tern uma estrutura em camadas, com cada camada 
composta por aneis de seis carbonos fundidos com outros aneis 
semelhantes em todos os lados. A estrutura de Lewis mostra 
ligagoes simples e duplas alternadas. O diamante e um iso- 
lante, e o grafite e um condutor moderadamente bom. Explique 
esses fatos em termos das ligagoes em cada um. (A condutancia 
do grafite e significativamente menor que a dos metais, mas 
e maior do que a da maioria dos nao metais.) Que comporta- 
mento voce preveria para a forma cilmdrica de fulerenos, os 
nanotubos de carbono? 

7.10 Que evidencia experimental existe para o modelo de haletos 
alcalinos consistindo de ions positivos e negativos? 

7.11 O cloreto de mercurio(I) e todos os outros sais de Hg(I) sao dia- 
magneticos. Explique como isso pode ser verdade. Voce pode 
verificar as formulas moleculares destes compostos. 

7.12 a. A formagao de anions originados de atomos neutros resulta 

em um aumento no tamanho, mas a formagao de cations 
originados de atomos neutros resulta em uma diminuigao 
no tamanho. O que causa essas variagoes? 
b. O ion oxido e o ion fluoreto tern ambos a mesma estrutura 
eletronica, mas o ion oxido e maior. Por que? 

7.13 Calcule as relagoes de raio para os haletos alcalinos. Quais se 
encaixam nas regras de proporgao de raio, e quais violam tais 
regras? (Ver L. C.Nathan, J. Chem. Educ ., 1985, (52, 215.) 

7.14 Comente sobre as tendencias nos valores a seguir para distan¬ 
ces interionicas (pm): 


LiF 

201 

NaF 

231 

AgF 

246 

LiCl 

257 

NaCl 

281 

AgCl 

277 

LiBr 

275 

NaBr 

298 

AgBr 

288 


7.15 Calcule a afinidade eletronica do Cl a partir dos seguintes dados 
para NaCl e compare seu resultado com o valor apresentado no 
Apendice B-l: Energia de ligagao do Cl 2 = 239 kJ mol -1 ; A 
(NaCl) = -413 kJ mol -1 ; Atf^(Na) = 109 kJ mol -1 ; 7£(Na) = 
5,14 eV; e r + + r_ = 281 pm. 

7.16 CaO e mais duro e tern um ponto de fusao mais elevado do que 
KF e MgO e mais duro e tern um ponto de fusao mais elevado 
do que CaF 2 . CaO, KF e MgO tern a estrutura do NaCl. Expli¬ 
que essas diferengas. 

7.17 Calcule as energias de rede dos compostos hipoteticos NaCl 2 e 
MgCl, assumindo que os ions de Mg + e Na + e os ions Na 2+ e 
Mg 2+ tern os mesmos raios. Como esses resultados explicam 
os compostos que sao encontrados experimentalmente? Use 
os seguintes dados no calculo: Energias de segunda ionizagao 
(M + -> M 2+ + e - ): Na, 4562 kJ mol -1 ; Mg, 1451 kJ mol -1 ; 
Entalpia de formagao: NaCl, —411 kJ mol -1 ; MgCl 2 , - 642 kJ mol -1 . 

7.18 Use o ciclo de Born-Haber para calcular a entalpia de formagao 
de KBr, que cristaliza na rede de NaCl. Use esses dados no 
calculo: AH vap (Br 2 ) = 29,8 kJ mol -1 ; energia de ligagao de Br 2 
= 190,2 kJ mol -1 ; e Atf^(K) = 79 kJ mol -1 . 

7.19 Use o ciclo de Born-Haber para calcular a entalpia de for¬ 
magao de MgO, que cristaliza na rede de NaCl. Use esses 
dados no calculo: Energia de ligagao de 0 2 = 494 kJ mol -1 ; 
AH sub (Mg) = 37 kJ mol -1 . Segunda energia de ionizagao 
do Mg = 1451 kJ mol -1 ; segunda afinidade do eletron do 
O = - 744 kJ mol -1 . 

7.20 Usando os raios de cristal do Apendice B-l, calcule a energia de 
rede para PbS, que se cristaliza na estrutura do NaCl. Compare 
os resultados com os valores do ciclo de Born-Haber obtidos 
utilizando-se as energias de ionizagao e os dados a seguir para 
entalpias de formagao. Lembre-se de que as entalpias de for¬ 
magao sao calculadas, comegando com os elementos em seus 
estados-padrao. Use estes dados: A Hj. S 2 ~(g), 535 kJ mol -1 ; 
Pb (g), 196 kJ mol -1 ; PbS, -98 kJ mol -1 . A segunda energia de 
ionizagao do Pb = 15,03 eV. 

7.21 Alem da dopagem descrita neste capftulo, semicondutores tipo n 
podem ser formados pelo aumento da quantidade de metal em 
ZnO ou Ti0 2 e semicondutores do tipo p podem ser formados 
por aumento da quantidade de nao metais em Cu 2 S, Cul ou 
ZnO. Explique como isso e possivel. 

7.22 Explique como os pares de Cooper podem existir em materiais 
supercondutores, mesmo se os eletrons se repelem. 

7.23 Consultando as outras references, se necessario, explique como 
as zeolitas que contem ions sodio podem ser usados para retirar 
a dureza da agua. 

7.24 CaC 2 e um cristal ionico isolante. No entanto, Y 2 Br 2 C 2 , que 
pode ser descrito como contendo ions C 2 4- , e metalico em duas 
dimensoes e torna-se supercondutor a 5 K. Descreva a estru¬ 
tura eletronica possivel de C 2 4- . No cristal, a simetria cristalina 
monoclmica leva a distorgao da estrutura Y 6 circundante. Como 
isso pode mudar a estrutura eletronica do ion? (Ver A. Simon, 
Angew. Chem., Int. Ed ., 1997, 36 , 1788.) 
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7.25 O arsenieto de galio e usado em LEDs que emitem luz ver- 
melha. Seria esperado que nitreto de galio emitisse energia 
luminosa maior ou menor que o arsenieto de galio? Como tal 
processo (emissao de luz pelo nitreto de galio) pode ser util? 

7.26 Uma serie de pontos quanticos de ZnSe foi preparada de uma 
gama de tamanhos, com diametros de aproximadamente 1,5 a 
4,5 nm e os espectros de emissao de fotoluminescencia foram 
registrados. As bandas de emissao de energia mais baixas foram 
produzidas pelos pontos quanticos maiores ou menores? Expli- 
que sua resposta. (Ver V. V. Nikesh, A. D. Lad, S. Kimura, S. 
Nozaki, S. Mahamuni, J. Appl. Phys ., 2006 ,100 , 113520.) 

7.27 Estudos em aplicagoes medicas de pontos quanticos estao pro- 
gredindo rapidamente. Por meio de ferramentas de busca ade- 
quadas, como Web of Science e SciFinder, encontre e descreva 
resumidamente a aplicagoes medicas de pontos quanticos nao 
mencionados no presente capftulo. Cite as references que voce 
consultar. 

7.28 A correlagao entre o tamanho dos pontos quanticos (PQs) e seus 
espectros de emissao motivam o desenvolvimento de metodologia 
para preparar PQs com tamanhos especificos. O tamanho de PQs 
de CdS pode ser controlado empregando-se a reagao de L-cistema 
e CS 2 como fonte de S 2- (na forma de H 2 S) para combinagao 
com Cd 2+ . O acido R-2-tiotetrahidrotiazol-4-carboxflico formado 
nessas reagoes modula mais o tamanho do PQ por ligagao a super- 
ffcie do PQ, estabilizando-o efetivamente no sentido de maior 
crescimento. Qual razao molar L-cistema/Cd 2+ proporciona os 
menores pontos quanticos de CdS? Qual razao molar L-cistema/ 
Cd 2 + proporciona pontos quanticos de CdS que absorvem radia- 
gao UV-vis de maior energia? (Y.-M. Mo, Y. Tang, F. Gao, J. Yang, 
Y.-M. Zhang, Ind. Eng. Chem. Res., 2012, 2012, 51, 5995.) 

7.29 Uma variedade de precursores de sulfeto pode ser usada para 
preparar PQs CdS, incluindo tioureia (A. Aboulaich, D. Bil- 
laud, M. Abyan, L. Balan, J.-J. Gaumet, G. Medjadhi, J. 
Ghanbaja, R. Schneider, ACS Appl. Mater. Interfaces , 2012, 4 , 
2561). Fornega um esquema de reagao e descreva as condigoes 
de reagao empregadas para preparar PQs de acido 3-mercap- 
topropionico-tamponado CdS. Qual tempo de reagao e ideal 
para alcangar a emissao de energia mais elevada obtida quando 
estes PQs sao excitados com radiagao UV? Qual e a principal 
influencia do tempo de reagao no tamanho destes PQs? 

7.30 ‘ Amadurecimento digestivo” e uma tecnica usada para restrin- 
gir as distribuigoes de tamanho de pontos quanticos. As pro- 
priedades de CdSe hidrossoluvel e PQs CdTe mudam durante 
o processo de amadurecimento (M. Kalita, S. Cingarapu, S. 


Roy, S. C. Park, D. Higgins, R. Janlowiak, V. Chikan, K. J. 
Klabunde, S. H. Bossmann, Inorg. Chem., 2012, 51, 4521). Que 
dois metodos estes quimicos empregaram para avaliar se sua 
PQs de CdSe ou CdTe eram maiores apos o amadurecimento 
digestivo? Quais pontos quanticos eram maiores, e como os 
dados apoiaram esta alegagao? 

7.31 A supercondutividade de um germanito de bario binario, BaGe 3 , 
ja foi estabelecida (H. Fukuoka, Y. Tomomitsu, K. Inumaru, 
Inorg. Chem., 2011, 50, 6372). Que dados foram usados para 
determinar que BaGe 3 era metalico, e que observagao induziu a 
atribuigao da temperatura critica 4,0 K? Calculos da densidade 
dos estados ajudam a avaliar as contributes dos orbitais para 
estrutura de banda de supercondutor. Quais orbitais contribuem 
mais para a banda de condugao de BaGe 3 ? Quais orbitais con¬ 
tribuem mais perto do nivel de Fermi de BaGe 3 ? 

7.32 Compreender as conexoes entre “estrutura e fungao” e uma 
perseguigao quimica tradicional, e correlagoes semelhantes 
estao emergindo no campo de supercondutores de FeAs. Tem- 
-se observado uma correlagao entre a constante da rede de um 
eixo aef c tanto em supercondutores FeAs a base de LnFeAsO 
(Ln = elemento lantamdeo) quanto a base de perovsquita (P. 
M. Shirage, K. Kikou, C.-H. Lee, H. Kito, H. Eisaki, A. Iyo, 
J. Am. Chem. Soc., 2011, 133, 9630). Para materiais a base de 
LnFeAsO, qual e a constante de rede de um eixo a ideal que 
resulta em T c maior? Como os valores de T c variam com base na 
identidade de Ln? Esses valores de T c apresentam uma tenden- 
cia periodica? Explique sua resposta. Para materiais a base de 
perovsquita (As), qual e o limite superior previsto da constante 
de rede de um eixo a acima do qual a supercondutividade nao 
se esperaria a qualquer temperatura? 

7.33 Determine as formulas dos seguintes silicatos (c e uma cadeia, 
estendendo-se verticalmente). 
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Qufmica dos elementos do 
grupo representative 



Os vinte produtos qufmicos produzidos em maior quantidade pela industria qufmica dos Esta- 
dos Unidos sao os elementos ou compostos do grupo representativo (Tabela 8.1), e oito dos dez 
primeiros sao “inorganicos”. Os compostos do grupo representativo sao de grande importancia 
comercial. Estes compostos tambem apresentam reatividade e propriedades fascinantes e por 
vezes inesperadas. O Capitulo 8 apresenta a qufmica descritiva para cada um dos principais 
grupos de elementos, tratando do hidrogenio primeiro e continuando na sequencia dos grupos 
1, 2 e 13 a 18. 

Uma discussao da qufmica do grupo representativo fornece a oportunidade de introduzir h Cl F 

topicos que sao particularmente caracterfsticos da qufmica do grupo representativo, mas tambem ^ ^ x Be 

podem ser aplicaveis aos metais de transigao. Por exemplo, sao conhecidos muitos exemplos 
de atomos que formam pontes com os outros atomos. Tres exemplos do grupo representativo 
sao mostrados na margem desta pagina. Neste capitulo, discutiremos um tipo de ponte em 
profundidade: os hidrogenios que fazem ponte com os atomos de boro formando boranos. Uma 
abordagem semelhante pode ser usada para descrever as pontes formadas por outros atomos 
e por grupos como CO (pontes de CO entre atomos de metais de transigao sao discutidas no 
Capitulo 13). 

Este capitulo fornece exemplos em que a qufmica se desenvolveu de forma surpreenden- 
temente diferente das ideias iniciais. Estes exemplos inovadores incluem compostos em que o 
carbono e ligado a mais de quatro atomos, anions de metais alcalinos e a qufmica dos gases 
nobres. O fascinante desenvolvimento da qufmica do carbono nas ultimas tres decadas, incluindo 
fulerenos ( buckyballs ), nanotubos, grafenos e outras formas ate entao desconhecidas, detem a 
tentadora promessa de transformar uma grande variedade de aspectos da eletronica, medicina e 
de outras areas. O Capitulo 8 introduz aspectos intrigantes da qufmica do grupo representativo 
e de compostos classicos de catalogos para references uteis. Uma compreensao das ligagoes e 
das estruturas dos compostos do grupo representativo (Capftulos 3 e 5) e das reagoes acido-base 
envolvendo esses compostos (Capitulo 6) fornece uma base conceitual para este capitulo. 


8.1 Tendencias gerais na qui'mica do grupo representativo 

A Segao 8.1 discute amplamente as propriedades dos elementos do grupo representativo que 
influenciam seu comportamento ffsico e qufmico. 

8.1.1 Propriedades ffsicas 

Os elementos do grupo representativo preenchem seus orbitais de Valencia s e p para comple- 
tar suas configuragoes eletronicas. O ultimo dfgito nos numeros de grupo recomendados pela 
IUPAC (Grupos 1, 2 e 13 a 18) fornece convenientemente este numero de eletrons. 1 Esses ele¬ 
mentos variam do mais metalico ate o mais nao metalico, com elementos de propriedades inter- 
mediarias entre eles. Na extrema esquerda, os metais alcalinos e alcalino-terrosos apresentam 
as caracterfsticas metalicas de brilho, alta capacidade de conduzir calor e eletricidade, e malea- 
bilidade. A distingao entre metais e nao metais e ilustrada pela sua diferenga na condutancia. 
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Quimica dos elementos do grupo representative 


TABELA 8.1 Vinte principals produtos quimicos industrials produzidos nos Estados 
Unidos, 2010 1 


Classificagao 

Substancia quimica 

Produgao (x 10 9 kg) 

1 

Cloreto de sodio, NaCl 

45,0 a 

2 

Acido sulfurico, H 2 S0 4 

32,5 

3 

Rocha fosfatica, MP0 4 

26,1 

4 

Etileno, H 2 C=CH 2 

24,0 

5 

Cal, CaO 

18,0 a 

6 

Propileno, H 2 C=CH—CH 3 

14,1 

7 

Carbonato de sodio, Na 2 C0 3 

10,0 a 

8 

Cloro,Cl 2 

9,7 

9 

Acido fosforico, H 3 P0 4 

9,4 

10 

Enxofre, S 8 

9,l a 

11 

Dicloroetano, C1H 2 C—CH 2 C1 

8,8 

12 

Amonia, NH 3 

8,6 a 

13 

Hidroxido de sodio, NaOH 

7,5 

14 

Fosfato de amonio basico, (NH 4 ) 2 HP0 4 

7,4 

15 

Nitrato de amonio, NH 4 N0 3 

6,9 

16 

Acido mtrico, HN0 3 

6,3 a 

17 

Fosfato de amonio dibasico, NH 4 (H 2 P0 4 ) 

4,3 

18 

Etilbenzeno, C 2 H 5 C 6 H 5 

4,2 

19 

Estireno, C 6 H 5 CH=CH 2 

4,1 

20 

Acido cloridrico, HC1 

3,5 


Fontes: dados de Chem. Eng. News, July 4, 2011, pp. 55-63; U. S. Department of the Interior, U.S. Geological Survey, Mineral 
Commodity Summaries 2011. 

a Valor estimado. 


Na Figura 8.1, a resistividade eletrica (inversamente proporcional as condutividades) dos 
elementos solidos do grupo representativo e apresentada em um grafico. 11 Na extrema esquerda 
estao os metais alcalinos, tendo baixa resistividade (altas condutancias); na extrema direita estao 
os nao metais. Os metais contem eletrons de Valencia que sao relativamente livres para mover- 
-se e, assim, conduzem corrente. Na maioria dos casos, os nao metais contem eletrons muito 
mais localizados e pares covalentemente ligados que sao menos moveis. O grafite (Segao 8.6.1), 
um alotropo (forma elementar) do carbono nao metal, e uma excegao que tern uma capacidade 
muito maior de conduzir corrente do que a maioria dos nao metais, por causa de eletrons des- 
localizados. 

Os elementos ao longo de uma diagonal do boro ate o polonio tern comportamento inter¬ 
mediary, em alguns casos tendo alotropos metalicos e nao metalicos. Estes elementos sao 
designados metaloides ou semimetais. Alguns elementos, como o silicio e o germanio podem 
ter sua condutividade finamente ajustada pela adigao de pequenas quantidades de impurezas e 
sao, consequentemente, de enorme importancia na fabricagao de semicondutores (Capitulo 7), 
na industria eletronica. 


1 Dados de produgao adicionais para substancias quhnicas inorganicas e organicas selecionadas, em alto volume, prove- 
nientes de outros pafses em 2011 estao disponfveis em Chem. Eng. News, 2012 , 90(21), 59. 

11 A resistividade eletrica mostrada para o carbono e para o alotropo diamante. Grafite, outro alotropo do carbono, tern 
uma resistividade entre a dos metais e a dos semicondutores. 
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FIGURA8.1 Resistividades 
eletricas dos elementos do 
grupo representative. As linhas 
tracejadas indicam valores 
estimados. 

(Dados de J. Emsley, The Ele¬ 
ments, Oxford University Press, 
1989.) 


Algumas das colunas de elementos do grupo representativo ha muito tempo foram designa- 
das por nomes comuns; foram sugeridos nomes para as outras, e alguns vem sendo usados com 
mais frequencia nos ultimos anos: 


Grupo 

Nome comum 

Grupo 

Nome comum j 

I® 

Metais alcalinos 

15(V) 

Pnicogenios, pnictogenios 

2(11) 

Alcalino-terrosos 

16( VI) 

Calcogenios 

13(111) 

Elementos triel 

17(VII) 

Halogenios 

14(IV) 

Elementos tetrel 

18(VIII) 

Gases nobres 


8 . 1.2 Eletronegatividade 

A eletronegatividade fornece um guia para o comportamento quimico dos elementos do grupo 
representativo (Figura 8.2). A eletronegatividade extremamente alta do fluor e dos gases nobres 
helio e neonio sao evidentes, com um declmio constante na eletronegatividade em diregao a 
esquerda e a parte inferior da tabela periodica. Os semimetais formam uma diagonal de eletrone¬ 
gatividade intermediary. Definigoes de eletronegatividade sao dadas na Segao 3.2.3 e os valores 
tabulados para os elementos sao apresentados na Tabela 3.3 e no Apendice B-4. 
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FIGURA 8.2 Eletronegativi- 
dades dos elementos do grupo 
representative. 

(Dados deJ. B. Mann,T. L. Meek, 
L. C. Allen. J. Am. Chem. Soc., 
2000,122, 2780.) 



Embora geralmente classificado como do Grupo 1, o hidrogenio e bastante diferente dos 
metais alcalinos em sua eletronegatividade, bem como em muitas outras propriedades fisicas e 
quimicas. A quimica do hidrogenio e diferente da de todos os grupos. 

Os gases nobres tern energias de ionizagao mais elevadas do que os halogenios, e os calculos 
tern sugerido que as eletronegatividades dos gases nobres igualam-se ou mesmo ultrapassam as 
dos halogenios. 2 Os atomos de gas nobre sao um pouco menores do que os atomos de halogenios 
vizinhos (por exemplo, Ne e menor do que F) como consequencia de uma maior carga nuclear 
efetiva. Essa carga, que e capaz de atrair fortemente os eletrons do gas nobre em diregao ao 
nucleo, tambem e susceptivel de exercer uma forte atragao sobre os eletrons de atomos vizinhos. 
Portanto, a alta eletronegatividade prevista para os gases nobres e razoavel. Valores estimados 
dessas eletronegatividades encontram-se na Figura 8.2 e no Apendice B-4. 

8 . 1.3 Energia de ionizagao 

As energias de ionizagao dos elementos do grupo representativo (Segao 2.3.1 e Figura 8.3) apre- 
sentam tendencias semelhantes as de eletronegatividade, com algumas diferengas sutis. 

Embora um aumento geral na energia de ionizagao ocorra em diregao ao canto superior 
direito da tabela periodica, tres elementos do Grupo 13 tern energias de ionizagao mais baixas do 
que os elementos do Grupo 2 anteriores, e tres elementos do Grupo 16 tern energias de ionizagao 
mais baixas do que os elementos do Grupo 15 anteriores. Por exemplo, a energia de ionizagao 
do boro e menor do que a do berilio, e a energia de ionizagao do oxigenio e menor do que a do 
nitrogenio. Be e N tern submveis eletronicos que sao completamente preenchidos (2s 2 para Be) ou 
semipreenchidos (2 p 3 para N). Os atomos proximos (B e O) tern um eletron adicional que pode 
ser removido com facilidade comparativa. No boro, o eletron mais externo, um 2 p, tern energia 
significativamente maior (numero quantico / maior) do que os orbitais Is e 2s preenchidos e, 
portanto, e mais facilmente removido do que um eletron 2s de Be. No oxigenio, o quarto eletron 
2 p deve emparelhar-se com outro eletron de 2 p\ a ocupagao deste orbital por dois eletrons e 
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FIGURA 8.3 Energias de ioniza^ao dos elementos do grupo representative. 

(Dados de C. E. Moore, Potentials and Ionization Limits Derived from the Analyses of Optical Spectra, National Standard 
Reference Data Series, U. S. National Bureau of Standards, NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 1970.) 


acompanhada por um aumento da repulsao eletron-eletron (o termo II C descrito na Segao 2.2.3) 
que facilita a perda de um eletron. As Figuras 8.3 e 2.13 fornecem outros exemplos deste feno- 
meno, e os valores tabulados das energias de ionizagao estao no Apendice B-2. 


8.1.4 Propriedades quimicas 

Os esforgos para encontrar semelhangas na quimica dos elementos do grupo representativo 
comegaram antes da formulagao da tabela periodica moderna. Os paralelos mais fortes estao 
dentro de cada grupo. Por exemplo, os metais alcalinos e os halogenios, respectivamente, exibem 
muitas propriedades similares dentro de seus grupos. Tambem foram reconhecidas semelhangas 
entre alguns elementos diagonalmente ao longo da tabela periodica (canto superior esquerdo ao 
canto inferior direito). A Figura 8.2 mostra que as eletronegatividades ao longo das diagonais 
sao semelhantes. Por exemplo, os valores ao longo da diagonal de B ate Te variam de 1,9 a 2,2. 
Outras semelhangas “diagonais” incluem as solubilidades anormalmente baixas de LiF e MgF 2 
(uma consequencia dos tamanhos pequenos de Li + e Mg 2+ , que levam as altas energias de rede 
nestes compostos ionicos), semelhangas na solubilidade dos carbonatos e hidroxidos de Be e 
A1 e a formagao de estruturas tridimensionais complexas baseadas nos tetraedros Si0 4 e B0 4 . 
Esses paralelos, muitas vezes, podem ser explicados com base nas semelhangas em tamanhos e 
estruturas eletronicas dos compostos em questao. 

As propriedades dos elementos do grupo representativo do segundo periodo (Li ate Ne) 
muitas vezes sao significativamente diferentes das propriedades dos outros elementos no mesmo 
grupo. Por exemplo, F 2 tern uma energia de ligagao muito mais baixa (159 kJ mol -1 ) do que o 
esperado por extrapolagao das energias de ligagao de Cl 2 (243 kJ mol -1 ), Br 2 (193 kJ mol -1 ) e 
I 2 (151 kJ mol -1 ); HF e um acido fraco em solugao aquosa, enquanto HC1, HBr e HI sao todos 
acidos fortes; ligagoes multiplas entre atomos de carbono sao muito mais comuns do que ligagoes 
multiplas entre outros elementos no Grupo 14; e a ligagao do hidrogenio e muito mais forte com 
compostos de F, O e N do que com os compostos de outros elementos em seus grupos. A qui¬ 
mica distinta dos elementos do segundo periodo muitas vezes esta relacionada com os pequenos 
tamanhos atomicos e a alta eletronegatividade relacionada desses elementos. 
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Rea^oes de oxida<;ao-redu<;ao 

Varios diagramas foram planejados para comunicar as estabilidades termodinamicas relativas 
de especies comuns que contem o mesmo elemento em estados de oxidaqao diferentes. Por 
exemplo, o hidrogenio apresenta estados de oxidaqao de -1, 0 e +1. Em soluqao aquosa acida 
em condiqoes padrao (1 M H + ), as semirreaqoes de reduqao associadas com os pares redox 
+1/0 e 0/-1 sao: 


2 H + + 2 e“ -> H 2 E° = 0 V 

H 2 + 2 e“ -> 2 H“ E° = -2,25 V 

Estes estados de oxidaqao e seus potenciais padroes de reduqao 111 podem ser representados 
em um diagrama de Latimer, 3 com os estados de oxidaqao diminuindo da esquerda para a 
direita (da especie mais oxidada para a mais reduzida): 

+1 0 —1 < -Estados de oxidacao 

0 -2,25 

H + -> H 2 -► H“ 

As semirreaqoes sao associadas com esses pares redox de hidrogenio em soluqao basica 
(OH- 1M) 


HjO + e“ -* OH - + jH 2 E° = -0,828 V 

H 2 + 2e“ -> 2 H“ E° = -2,25 V 

e o diagrama de Latimer correspondente e 

+1 o -1 

-0,828 -2,25 

H 2 0 -> H 2 -> H“ 

Os diagramas de Latimer para o oxigenio sao 


0 

o 2 

-1 

0,695 

^ H2O2 

1,763 

- > 

ffi I 

to 1 

0 M 

em acido 

0 

0 2 

-1 

-0,0649 

—> ho 2 - 

0,867 

- > 

1 

1 0 

em base 


Potenciais para os pares nao adjacentes de substancias (aqueles que compartilham uma especie 
comum em suas semirreaqoes de reduqao) podem ser convenientemente derivados, como o 
exemplo a seguir descreve. 


EXEMPLO 8.1 


Determine o potencial padrao de reduqao para o par redox de 0 2 /H 2 0 em acido: 

0 2 + 4 H + + 4e“ -» 2 H 2 0 E° = ? 

Essas especies compartilham H 2 0 2 em suas semirrea 5 oes de redu 5 ao correspondentes. A 
adi 5 ao destas semirrea 5 oes fornece a semirrea 5 ao 0 2 /H 2 0: 

(1) 0 2 + 2H + + 2e“ » H 2 0 2 Ef = 0,695 V 

(2) H 2 Q 2 + 2H + + 2e~ -» 2H z O E% = 1,763 V 

(3) 0 2 + 4H + + 4e" > 2H 2 0 E$ = ? 


111 A semirrea^ao 2H + + 2e - > H 2 e usada como o padrao de referenda para os potenciais de eletrodos em solugoes 

acidas; sua tensao em condi^oes padrao e zero. 























8.1 Tendencias gerais na quimica do grupo representative 


251 


Como a voltagem nao e uma fungao de estado, obtemos £3 adicionando os valores de AG°, 
observando que AG° = - nFE° : 

AG 3 = AG? + A G° 2 

—nFE% = (—nFEi) + (~nFE%) F = 96485 C/mol- 1 ) 

(-4 mol)£(£?) = (-2 mol)£(0,695 V) + (-2 mol)£(l,763 V) 

£'3 = 1,23 V 

(£3 e a media de £° e £? neste caso, apenas porque as semirreagoes somadas requerem o 
mesmo numero de moles de eletrons.) 

EXERCICIO 8 . Determine o potencial padrao de redugao para H 2 0 + 2e“- > OH - + H“ em 

solugao basica. 


O diagrama de Latimer para o oxigenio em solugao acida mostra que uma tensao mais baixa 
esta associada com o par 0/-1 do que com o par - 1 /- 2 . Isso indica que o H 2 0 2 e suscetivel a 

desproporcionamento em acido, onde o H 2 0 2 se decompoe atraves de 2H 2 0 2 -> 2H 2 0 + 0 2 . 

A espontaneidade (AG° negativo) associada ao desproporcionamento pode ser mostrada pela 
determina 9 ao de AG° usando as voltagens padrao (Exercicio 8.2). 


EXERCICIO 8.2 


Use as voltagens padrao no diagrama de Latimer para o oxigenio para mostrar que AG° < 0 
para o desproporcionamento de H 2 0 2 em solu 9 ao acida. 

Diagramas de Latimer (Apendice B-7) resumem muitas semirrea 9 oes. Eles tambem permitem a 
constru 9 ao de diagramas de Frost para ilustrar a potencia relativa de especies como agentes oxidan- 
tes e redutores. Por exemplo, considere o diagrama de Latimer para o nitrogenio em solu 9 ao acida: 

+5 +4 +3 +2 +1 0 -1 -2 -3 

0,803 1,07 0,996 1,59 1,77 -1,87 , 1,41 , 1,275 

no 3 _ —> n 2 o 4 —> hno 2 —> NO —> n 2 o —> n 2 —> nh 3 oh + —> n 2 h 5 + —> nh 4 + 

O diagrama de Frost na Figura 8.4 e construido a partir deste diagrama de Latimer. Um 
diagrama de Frost e um grafico de nE° versus o estado de oxidagao , onde nE° 6 proporcional a 
AG° das semirrea 9 oes (porque AG° = -nFE°). Ao plotar pontos em um diagrama de Frost, n e 
igual a mudanga no estado de oxidagao do elemento em questao, com o nE° expresso em volts. 
Para a cria 9 ao do diagrama de Frost, cada redu 9 ao e considerada formalmente como uma semir- 
rea 9 ao com uma quantidade de materia (mol) de atomos do elemento passando pela mudan 9 a 
de estado de oxida 9 ao; os mols dos eletrons envolvidos sao iguais em magnitude a mudan 9 a de 
estado de oxida 9 ao do elemento a ser examinado. Isso e ilustrado descrevendo-se como construir 
o diagrama de Frost para o nitrogenio (Figura 8.4). 



FIGURA 8.4 Diagrama de Frost para compostos de nitrogenio em acido. 
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Vamos comegar colocando a substancia com o elemento no estado de oxidagao zero (no caso, 
N 2 ) em ( 0 , 0 ) como referenda. Os outros pontos sao plotados sequencialmente, a partir deste ponto 
de referenda usando as semirreagoes de redugao do diagrama de Latimer. Por exemplo, o dia- 
grama de Latimer indica que E° para N 2 0-> N 2 e igual a 1,77 V. A semirreagao balanceada e 

N 2 0 + 2H + + 2e“ -> N 2 + H 2 0 E° = 1,77 V 

como N e reduzido de um estado de oxidagao de +1 para 0. Para o diagrama de Frost, precisamos 
calcular com base em uma quantidade de materia (mol) de atomos de nitrogenio, passando por 
uma mudanga no estado de oxidagao: 

1 + 1 1 

-N 2 0 + 1H + + le“ -> -N 2 + -H 2 0 E° = 1,77 V 

2 2 2 

O numero de mols de eletrons e igual a magnitude da mudanga de estado de oxidagao para o 
nitrogenio. E° fica inalterado porque a voltagem e uma proporgao (Joules/coulomb). 

A mudanga de estado de oxidagao Ne-1 (redugao de 1 para 0), entao nE° = (—1)(1,77 V) = 
-1,77 V e o ponto para N 2 0 no diagrama de Frost e colocado em (1;1,77), onde 1 e o estado de 

oxidagao de N em N 2 0. A redugao de N 2 0-> N 2 e acompanhada por uma diminuigao em 

nE° de 1,77 V; N 2 0 e 1,77 V mais alta em relagao a N 2 no eixo nE°. 

Em seguida, considere a localizagao de NH 3 OH + no diagrama de Frost. Como N 2 -> NH 3 OH + 

apresenta uma mudanga de estado de oxidagao de N de -1 (0 para -1), e E° = —1,87 V, nE° = (-1) 
(-1,87 V) = 1,87 V; o ponto para NH 3 OH + e colocado em (—1;1,87), 1,87 V maior no eixo nE° em 
relagao a N 2 . 

A redugao NH 3 OH + -> N 2 H 5 + representa uma mudanga do estado de oxidagao N de -1 

(-1 a -2), E° = 1,41 V, e nE° = (—1)(1,41 V) = -1,41 V. O ponto para N 2 H 5 + e posicionado em 
(-2;0,46), onde 0,46 V e 1,41 V mais baixo que 1,87 V (o valor nE° para NH 3 OH + ). (Lembre-se 
de que -2 e o estado de oxidagao do nitrogenio em N 2 H 5 + ). 

Os outros pontos sao deduzidos da mesma forma, considerando-se cada redugao sucessiva 
no diagrama de Latimer. Conectando os pontos, completa-se o diagrama de Frost. 


EXERCICIO 8.3 


Deduzir as posigoes dos pontos para N0 3 , N 2 0 4 , HN0 2 , NO e NH 4 + na Figura 8.4. 

Como o diagrama de Frost e util? As inclinagoes das linhas conectando duas especies sao 
proporcionais a A G° e -E° para a semirreagao envoivendo estas especies. Uma aplicagao e a 
determinagao de potenciais de redugao, nao diretamente fornecidos no diagrama de Latimer. 

Por exemplo, o potencial de redugao para N 2 0- > NH 3 OH + pode ser deduzido. Como a incli- 

nagao da linha que conecta esses pontos (nao mostrados na Figura 8.4) e positiva (A (nE°) > 0), 
e a mudanga no estado de oxidagao e negativa (+1 para -1, n = -2) podemos afirmar imediata- 

mente que o potencial de N 2 0- > NH 3 OH + sera negativo. As coordenadas para N 2 0 (1;1,77) e 

NH 3 OH + (—1;1,87) indicam que a diferenga de nE° entre estas especies e 0,10. Se A (nE°) = 0,10 

e n = -2, entao E° = = -0,05 V e N z O NH 3 OH + 



FIGURA 8.5 Diagrama de Frost para o cobre em acido. 
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Os diagramas de Frost sao mais comumente usados para fazer afirmagoes descritivas 
sobre as reagoes. Por exemplo, considere a adigao de Cu em HN0 3 1 M. O diagrama de Frost 
para Cu (Figura 8.5) indica que a inclinagao associada com Cu + /Cu e menos pronunciada 
do que a de N0 3 _ /N 2 0 4 na Figura 8.4; isto significa que N0 3 “ espontaneamente oxidara Cu 
para Cu + em solugao acida. A inclinagao Cu 2+ /Cu + subsequente e ainda menor em magnitude, 
entao ocorre oxidagao imediata para Cu 2+ ; uma concentragao significativa de Cu + nunca se 
acumula. IV * A inclinagao Cu0 2+ /Cu 2+ e mais mgreme do que aquela que conecta qualquer 
oxidante potencial na Figura 8.4, entao, Cu 2+ nao pode ser mais oxidado e +2 e o estado de 
oxidagao mais estavel do cobre nesta reagao. Se Cu estiver presente em excesso, a Figura 8.4 
indica que N 2 e o produto termodinamico esperado contendo nitrogenio, porque todos os pares 
redox de N0 3 _ /N 2 0 4 para N 2 0/N 2 possuem inclinagoes mais mgremes do que o par Cu 2+ / 
Cu. No entanto, a evolugao de NO e a lenta taxa de formagao de N 2 impedem cineticamente 
N 2 de ser um produto quando Cu em excesso e HN0 3 1 M forem misturados. A rica quimica 
do nitrogenio e discutida na Segao 8.7. 


EXERCICIO 8.4 


Use as voltagens padrao nos diagramas de Latimer para o hidrogenio em solugoes acidas e 
basicas para construir diagramas de Frost. 


8.2 Hidrogenio 

A posigao do hidrogenio na tabela periodica tern sido contestada. Sua configuragao eletronica, 
Is 1 , e semelhante as configuragoes de eletrons de Valencia dos metais alcalinos (ns 1 )', por isso, 
o hidrogenio e mais comumente listado na tabela periodica no topo do Grupo 1. No entanto, 
o hidrogenio tern pouca semelhanga quimica com os metais alcalinos. O hidrogenio tern tam- 
bem um eletron a menos de uma configuragao de gas nobre e poderia ser classificado com os 
halogenios. Contudo, o hidrogenio tern apenas semelhangas limitadas com os halogenios - por 
exemplo, na formagao de uma molecula diatomica e um ion de carga 1-. Uma terceira possi- 
bilidade e colocar o hidrogenio no Grupo 14 acima de carbono: ambos os elementos possuem 
niveis de eletrons de Valencia semipreenchidos, sao de eletronegatividade semelhante e geral- 
mente formam ligagoes covalentes ao inves de ligagoes ionicas. Nos preferimos nao encaixar o 
hidrogenio em nenhum grupo em especial; o hidrogenio e suficientemente exclusivo e merece 
uma consideragao separada. 

O hidrogenio e de longe o elemento mais abundante no universo (e no sol) e e o ter- 
ceiro elemento mais abundante na crosta da Terra (principalmente em seus compostos). O 
elemento ocorre como tres isotopos: hidrogenio comum, ou proton, 1 H; deuterio, 2 H ou D; 
e tritio, 3 FI ou T. Tanto o X H quanto o 2 H tern nucleos estaveis; 3 H sofre decaimento /3 (a 
direita) e tern uma meia-vida de 12,35 anos. O hidrogenio de ocorrencia natural e 99,985% 
^ e essencialmente todo o restante e de 2 H; apenas tragos de 3 H radioativo sao encontrados 
no planeta. Compostos de deuterio sao usados como solventes para espectroscopia de res- 
sonancia magnetica nuclear (RMN) e em estudos cineticos de reagoes envolvendo ligagoes 
de hidrogenio (efeitos do isotopo deuterio). O tritio e produzido em reatores nucleares por 
bombardeamento de nucleos de 6 Li com neutrons (a direita). O tritio tern aplicagoes como 
um marcador - por exemplo, para estudar o movimento da agua do solo - e para estudar a 
aZ?sorgao de hidrogenio por metais e a adsorgao de hidrogenio em superficies metalicas. O 
tritio tambem e utilizado como fonte de energia para “relogios de tritio” e outros dispositivos 
de cronometragem. Algumas das propriedades fisicas importantes dos isotopos de hidrogenio 
sao listadas na Tabela 8.2. 


iH-> ^He + _?e 

fLi + on -> iHe + 


IV Neste caso, a inclinagao associada com o par Cu 2+ /Cu e inferior em magnitude a do par N0 3 /N 2 0 4 , entao espera-se 

que haja uma oxidagao essencialmente imediata de Cu para Cu 2+ . 
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8.2.1 Propriedades quimicas 

O hidrogenio pode ganhar um eletron para alcangar uma configuragao de gas nobre na formagao 
de hidreto, H". Os metais alcalinos e alcalino-terrosos formam hidretos que sao essencialmente 
ionicos e contem evidentes ions H“. O ion hidreto e um potente agente redutor; ele reage com a 
agua e com outros solventes proticos para gerar H 2 : 

h- + h 2 o—>H 2 + OH“ 

Os ions hidreto tambem atuam como ligantes na ligagao com metais, com ate nove hidroge- 
nios sobre um unico metal, como em ReH 9 2- . Os hidretos do grupo representativo, como BH 4 “ e 
A1H 4 “, sao importantes agentes redutores para a smtese quimica. Embora tais complexos sejam 
nomeados “hidretos”, sua ligagao e essencialmente covalente, sem ions H“ definidos. 

A referenda ao “ion hidrogenio”, H + , e comum. No entanto, em solugao, o tamanho extre- 
mamente pequeno do proton (raio de aproximadamente 1,5 x 10 -3 pm) leva a uma densidade 
de carga extremamente elevada e exige que H + seja associado com as moleculas de solventes 
ou solutos atraves de ligagoes de hidrogenio. Em solugao aquosa, uma descrigao mais correta e 
H 3 0 + (aq), embora tenham sido identificadas especies maiores tais como H 9 0 4 + . 

A combustibilidade do hidrogenio, com a falta de subprodutos poluentes, torna o hidrogenio 
atraente como um combustivel. Como combustivel para automoveis e onibus, o H 2 fornece mais 
energia por unidade de massa do que a gasolina, sem produzir subprodutos prejudicial como o 
monoxido de carbono, o dioxido de enxofre e os hidrocarbonetos residuais. 


TABELA 8.2 Propriedades do hidrogenio, deuterio e tri'tio 


Isotopo 

Abundancia (%) 

Massa 

atomica 


Propriedades das moleculas, X 2 

Ponto de 
fusao (K) 

Ponto de 
ebuligao (K) 

Temperatura 
critica (K) a 

Entalpia de 
dissociagao 
(kJ moE 1 a 25 °C) 

Protio ('H), H 

99,985 

1,007825 

13,957 

20,30 

33,19 

435,88 

Deuterio ( 2 H), D 

0,015 

2,014102 

18,73 

23,67 

38,35 

443,35 

Trftio ( 3 H), T 

~io- 16 

3,016049 

20,62 

25,04 

40,6 (calc) 

446,9 


Fontes: dados de abundancia e massa atomica de I. Mills, T. Cuitos, K. Homann, N. Kallay e K. Kuchitsu, eds., Quantities, Units, and Symbols in 
Physical Chemistry, International Union of Pure and Applied Chemistry, Blackwell Scientifi c Publications, Oxford UK, 1988. Outros dados sao de 
N. N. Greenwood e A. Earnshaw Chemistry of the Elements, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984. 

a A temperatura mais alta na qual um gas pode ser condensado para um lfquido 


Um desafio e desenvolver processos praticos termicos ou fotoquimicos para gerar hidroge¬ 
nio a partir de sua fonte mais abundante: a agua. 4 

H 2 e preparado industrialmente por “craqueamento” dos hidrocarbonetos de petroleo com 
catalisadores solidos, tambem formando alcenos 

c 2 h 6 —>c 2 h 4 + h 2 

ou pela reforma a vapor de gas natural, normalmente usando um catalisador de niquel 

CH 4 + H 2 0-> CO + 3 H 2 

O hidrogenio molecular e um reagente importante, especialmente na hidrogenagao indus¬ 
trial de moleculas organicas insaturadas. As hidrogenagoes catalisadas por metais de transigao 
serao discutidas no Capitulo 14. 

8.3 Grupo 1: os metais alcalinos 

Sais de metais alcalinos, em particular o cloreto de sodio, tern sido utilizados desde a antigui- 
dade. No inicio dos tempos, o sal ja era usado para a preservagao e para condimentar os alimen- 
tos. No entanto, por causa da dificuldade de reduzir ions de metais alcalinos, os elementos nao 
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foram isolados ate um tempo comparativamente recente. Dois dos metais alcalinos, o sodio e o 
potassio, sao essenciais para a vida humana; sua regula 9 ao cuidadosa e importante no tratamento 
de uma variedade de condi^oes medicas. 

8.3.1 Os elementos 

Potassio e sodio foram os primeiros isolados em 1807 por Davy como produtos da eletrolise de 
KOH e NaOH fundidos. Em 1817, Arfvedson reconheceu similaridades entre as solubilidades 
dos compostos de litio e os de sodio e potassio. No ano seguinte, Davy tambem isolou o litio 
por eletrolise de Li 2 0 fundido. Cesio e rubidio foram descobertos com a ajuda do espectros- 
copio em 1860 e 1861, respectivamente; e foram nomeados segundo as cores das linhas mais 
proeminentes (em latim, caesius , “azul celeste”, rubidus , “vermelho escuro”). Francio nao foi 
identificado ate 1939 como um isotopo radioativo de curta dura^ao, do decaimento nuclear 
do actmio. 

Os metais alcalinos sao prateados - com excec^ao do cesio, que tern uma aparencia dourada 
- solidos altamente reativos tendo baixos pontos de fusao. Eles normalmente sao armazenados 
em oleo nao reativo para evitar a oxida^ao e sao moles o suficiente para serem cortados com uma 
faca ou espatula. Seus pontos de fusao diminuem com o aumento do numero atomico, porque 
liga 9 oes metalicas entre os atomos os tornam mais fracos com o aumento de tamanho atomico. 
As propriedades fisicas dos metais alcalinos estao resumidas na Tabela 8.3. 

8.3.2 Propriedades qumnicas 

Os metais alcalinos sao muito semelhantes em suas propriedades quimicas, que sao regidas pela 
facilidade com que podem perder um eletron (os metais alcalinos tern as energias de ionizagao 
mais baixas de todos os elementos) e alcan^am uma configura^ao de gas nobre. Todos sao exce- 
lentes agentes redutores. Os metais reagem vigorosamente com a agua para formar hidrogenio; 
por exemplo, 

2 Na + 2 H 2 0-> 2 NaOH + H 2 

Essa rea^ao e altamente exotermica, e o hidrogenio formado pode inflamar-se no ar, as 
vezes explosivamente. A forga desta rea 9 ao aumenta, conforme descemos no grupo dos metais 
alcalinos. Precau^oes especiais devem ser tomadas para impedir que estes metais entrem em 
contato com a agua. 

Metais alcalinos reagem com o oxigenio para formar oxidos, peroxidos e superoxidos, 
dependendo do metal. A combustao no ar produz os seguintes produtos: v 


TABELA 8.3 Propriedades dos elementos do Grupo 1: os metais alcalinos 


Elemento 

Energia de 
ionizagao 
(kJ mol -1 ) 

Afinidade 
eletronica 
(kJ mol -1 ) 

Ponto de 
fusao (°C) 

Ponto de 
ebuligao (°C) 

Eletronegatividade 

£°(M + ->M)(V) a 

Li 

520 

60 

180,5 

1347 

0,912 

-3,04 

Na 

496 

53 

97,8 

881 

0,869 

-2,71 

K 

419 

48 

63,2 

766 

0,734 

-2,92 

Rb 

403 

47 

39,0 

688 

0,706 

-2,92 

Cs 

376 

46 

28,5 

705 

0,659 

-2,92 

Fr 

400 b,c 

60 b,d 

27 


0,7 b 

-2,9 d 


Fontes: dados de energias de ionizagao citados neste capftulo sao de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits Derived from the Analy¬ 
ses of Optical Spectra, National Standard Reference Data Series, U.S. National Bureau of Standards, NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 1970, salvo 
indicagao em contrario. Valores de afinidade eletronica listados neste capftulo sao de H. Hotop e W. C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref Data, 1985, 14, 
731. Potenciais-padrao de eletrodos listados neste capftulo sao de A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan, eds., Standard Potentials in Aqueous Solutions, 
Marcel Dekker (for IUPAC), New York, 1985. As eletronegatividades citadas neste capftulo sao de J. B. Mann, T. L. Meek e L. C. Allen, J. Am. Chem. 
Soc., 2000, 122, 2780. Tabela 2. Outros dados sao de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, 
exceto onde anotado. J. Emsley, The Elements, Oxford University Press, New York, 1989. S. G. Bratsch, J. Chem. Educ., 1988, 65, 34. 

a Solugao aquosa, 25°C; b Valor aproximado; c J. Emsley, The Elements, Oxford University Press, New York, 1989; d S. G. Bratsch, J. Chem. Educ., 1988, 65, 34. 


v Informagoes adicionais sobre superoxido, peroxido e outros tons contendo oxigenio serao fornecidas na Tabela 8.12. 
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Principal produto da combustao (produto menor) 


Metais alcalinos 

Oxido 

Peroxido 

Superoxido 

Li 

Li 2 0 

(Li 2 0 2 ) 


Na 

(Na 2 0) 

Na 2 Q 2 


K 



ko 2 

Rb 



RbO z 

Cs 



Cs0 2 


Os metais alcalinos se dissolvem em amonia liquida e outros solventes doadores, tais como 
aminas alifaticas (NR 3 , em que R = alquila) e OP(NMe 2 ) 3 , hexametilfosforamida, para dar 
solugoes azuis que se acredita que contenham eletrons solvatados: 

Na + x NH 3 -> Na + + e(NH 3 ) x “ 

Por causa destes eletrons solvatados, as solugoes diluidas dos metais alcalinos em amonia 
conduzem eletricidade melhor do que os compostos ionicos dissociados em solugoes aquosas. 
Como a concentragao dos metais alcalinos e maior em amonia liquida, a condutividade primei- 
ramente declina, e depois aumenta. Em concentragao suficientemente elevada, a solugao adquire 
um brilho metalico bronze e uma condutividade comparavel ao metal fundido. Solugoes dilu- 
ldas sao paramagneticas, com aproximadamente um eletron nao pareado por atomo de metal, 
correspondente a um eletron solvatado por atomo de metal; este paramagnetismo diminui em 
altas concentragoes. Estas solugoes sao menos densas do que a amonia liquida em si. Os ele¬ 
trons solvatados podem ser vistos como a criagao de cavidades para si proprios (raio estimado 
de aproximadamente 300 pm) no solvente, aumentando assim o volume significativamente. A 
cor azul, correspondente a uma banda de absorgao larga, perto de 1500 nm que se estende para 
a faixa visivel, e atribuida aos eletrons solvatados (ions de metais alcalinos sao incolores). Em 
altas concentragoes, as solugoes de cor de bronze content anions de metal alcalino, M“. 

As solugoes de metais alcalinos em amonia liquida sao excelentes agentes redutores. Exem- 
plos de redugoes que podem ser efetuadas por essas solugoes incluem: 

RC = CH + e“-> RC = C“ + jH 2 

NH 4 + + e“ -> NH 3 + jH 2 


Fe(CO) 5 + 2 e“ -* [Fe(CO) 4 ] 2 “ + CO 

As solugoes de metais alcalinos sao instaveis e sofrem decomposigao lenta para formar 
amidas: 


M + NH 3 -> MNH 2 + ^H 2 

Os alcalino-terrosos Ca, Sr e Ba e os lantanidios, Eu e Yb (os quais formam ions 2+) tambem 
se dissolvem na amonia liquida para dar eletrons solvatados. Os metais alcalinos participam 
dessa reagao com mais eficiencia e sao mais amplamente utilizados para fins sinteticos. 

Os cations de metais alcalinos podem formar complexos com varias bases de Lewis. De 
especial interesse sao as bases de Lewis ciclicas que tern varios atomos doadores que podem 
formar complexos, ou capturar, cations. Exemplos de tais moleculas sao mostrados na Figura 8.6. 
O primeiro deles e um grande grupo de eteres ciclicos, conhecido como eteres “coroa”, que 
doam a densidade de eletrons para metais atraves de seus atomos de oxigenio. O segundo, de 
uma familia de criptandos (ou criptados), pode ser ainda mais eficaz como uma gaiola com 
oito atomos doadores em torno de um metal central. Tambem ocorreu o desenvolvimento 
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de metalocoroas, que incorporam metais na estrutura da coroa. 5 Um exemplo da estrutura 
basica de uma metalocoroa contendo ferro encontra-se na Figura 8.6. A importancia destas 
estruturas foi reconhecida quando Cram, Pedersen e Lehn ganharam o Premio Nobel de 
Quimica em 1987. VI 

A capacidade de um criptando para aprisionar um cation de metal alcalino varia de acordo 
com os tamanhos tanto da gaiola quanto do ion metalico: quanto melhor a correspondence entre 
estes tamanhos, mais eficazmente o ion pode ser preso. Este efeito e mostrado para os ions de 
metais alcalinos na Figura 8.7. 

O maior dos cations de metais alcalinos, Cs + , sera preso mais eficazmente pelo maior 
criptando ([3.2.2]), e o menor, Li + , pelo menor criptando ([2.1.1]). vn Correlates relacionadas 
encontram-se na Figura 8.7. Os criptandos desempenham um papel vital no estudo dos anions 
de metais alcalinos (alcaletos). 



18-coroa-6 Criptante [2.2.2] 

(18C6) (C222) 

FIGURA 8.6 Um eter de coroa, um criptante, um ion metalico envolto em um criptante e uma metalocoroa. 


O 

C211 = N N 



^O 

C221 = N N 







(n = c 2 H 4 ) 


Ion metalico alcalino (Raios, pm) 

Criptante (raio da cavidade) 

Li + (79) 

Na + (107) 

K + (138) 

Rb + (164) 

Cs + (173) 

C211 (80) 

7,58 

6,08 

2,26 

<2,0 

<2,0 

C221 (110) 

4,18 

8,84 

7,45 

5,80 

3,90 a 

C222 (140) 

1,8 

7,21 

9,75 

8,40 

3,54 

C322 (180) 

<2,0 

4,57 

7,0 

7,30 

7,0 


NOTA: essas constantes de forma 5 ao foram obtidas em metanol: agua 95:5 


a complexos criptandos: cation 2:1 tambem podem estar presentes nessa mistura. 


FIGURA 8.7 Criptandos de metais alcalinos e suas constantes de formagao (relatado como log Kc para as rea^oes 
de complexagao). A constante de formagao mais alta para cada criptante e indicada em negrito. Dados de J. L. Dye, 
Progr. Inorg. Chem., 1984, 32, 337. 


YI Seus discursos do Premio Nobel: D. J. Cram, Angew. Chem., 1988, 100, 1041; C. J. Pedersen, Angew. Chem., 1988, 
100, 1053; J.-M. Lehn , Angew. Chem., 1988, 100, 91. 

vn Os numeros indicam o numero de atomos de oxigenio em cada ponte entre os nitrogenios. Assim, criptando [3.2.2] 
tern uma ponte com tres oxigenios e duas pontes com dois oxigenios, como mostrado na Figura 8.7. 
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Numerosos alcaletos foram relatados. O primeiro deles foi o ion sodio, Na , formado a partir 
da reagao do sodio com o criptando N{(C 2 H 4 0) 2 C 2 H 4 } 3 N na presenga de etilamina: 

2 Na + N{(C 2 H 4 0) 2 C 2 H4}3N -> [Na N{(C 2 H 4 0) 2 C 2 H 4 } 3 N] + + Na - 

criptando[2.2.2] [Na(criptando[2.2.2])] + 

Neste complexo, Na - ocupa um local suficientemente distante dos atomos coordenadores 
N e O do criptando que pode ser visto como uma entidade separada; e formado como resultado 
do desproporcionamento do Na em Na + (circundado pelo criptando) mais Na - . Ions alcaleto sao 
conhecidos para os outros membros do Grupo 1 e de outros metais, especialmente aqueles para 
os quais uma carga de 1- da origem a uma configuragao eletronica de s 2 d 10 . Ions alcaleto sao 
potentes agentes redutores. O agente complexante deve ser altamente resistente a redugao para 
evitar ser reduzido pelo alcaleto. Mesmo com agentes complexantes robustos, a maioria dos 
alcaletos e instavel e sujeita a decomposigao. 

A estrutura cristalina do eletreto coroa eter tipo sanduiche Cs + (15C5) 2 e - na Figura 8.8(a) 
mostra tanto a coordenagao de dois aneis 15C5 para cada ion Cs + quanto a cavidade ocupada 
pelo eletron. 6 

A smtese de “hidreto de sodio inversa”, que contem sodio, Na - , e um ion H + encapsulado 
em adamanzano 3 6 e notavel (Figura 8.8(b)). 7 O H + e fortemente coordenado por quatro atomos 
de nitrogenio no adamanzano. 

O criptando per-aza TriPip222 (Figura 8.8(c)) e capaz de formar complexos com ions Na + e 
e extremamente robusto no sentido da redugao. Em 2005, foi relatado que este criptando forma 
Na(TriPip222)] + e - , o primeiro eletreto a ser estavel em temperatura ambiente. As cavidades 
dentro do [Na(TriPip222)] + e - cristalino acomodam os eletrons. O sodeto [Na(TriPip222)] + Na - , 
com Na - preso nas cavidades, tambem foi preparado (Figura 8.8(d)) 8 



FIGURA 8.8 (a) Cs + (15C5) 2 e _ , um eletreto eter de coroa. 0 cation de cesio esta ligado aos atomos de oxigenio das 
moleculas 15C5. (b) Complexo adamanzano Na - H + 3 6 . (c) Criptante TriPip222. (d) [Na(TriPip222)] + Na _ . (Desenhos 
da estrutura molecular criados com dados CIF. A estrutura (b) e uma aproximagao, porque apenas os dados CIF para 
adamanzano 3 6 protonado como um sal glicolato ([FI0CFI 2 C0 2 ] _ ) foram relatados. Os atomos de hidrogenio foram 
omitidos para facilitar o entendimento.) 
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8.4 Grupo 2: os alcalino-terrosos 

8.4.1 Os elementos 

Os compostos de magnesio e calcio sao utilizados desde a antiguidade. Os antigos romanos 
usavam moinhos contendo cal (CaO) misturada com areia, e os antigos egipcios usaram gipsita 
(CaS0 4 • 2 H 2 0) em emplastros para decorar suas tumbas. Estes dois alcalino-terrosos estao 
entre os elementos mais abundantes na crosta terrestre (calcio e o quinto e magnesio, o sexto, 
em massa), e ocorrem em uma grande variedade de minerais. Estroncio e bario sao menos 
abundantes; mas como o magnesio e o calcio, ocorrem comumente como sulfatos e carbonatos 
em seus depositos minerais. Berilio e o quinto dos alcalino-terrosos em abundancia e e obtido 
principalmente do berilo mineral, Be 3 Al 2 (Si0 3 ) 6 . Todos os isotopos do radio sao radioativos (o 
isotopo de vida mais longa e o Ra 226 , com uma meia-vida de 1600 anos). Pierre e Marie Curie 
foram os primeiros a isolar o radio do mineral pechblenda em 1898. As propriedades fisicas dos 
alcalino-terrosos sao apresentadas na Tabela 8.4. 

Atomos de elementos do Grupo 2 sao menores do que os dos elementos do Grupo 1 vizi- 
nhos, como consequencia da maior carga nuclear dos elementos do Grupo 2. Como resultado, 
os elementos do Grupo 2 sao mais densos e tern energias de ionizagao mais elevadas do que os 
elementos do Grupo 1. Eles tambem tern pontos de fusao e ebuligao mais altos e maiores ental- 
pias de fusao e vaporizagao (Tabelas 8.3 e 8.4). O berilio e usado em ligas com cobre, niquel e 
outros metais. Quando adicionado em pequenas quantidades ao cobre, o berilio aumenta muito 
a forga da liga, melhora a resistencia a corrosao e preserva a alta condutividade. Esmeraldas 
e aguas-marinhas sao obtidas a partir de dois tipos de berilio: as cores verdes e azuis destas 
pedras sao o resultado de pequenas quantidades de cromo e outras impurezas. Ligas contendo 
magnesio sao usadas como materiais de construgao relativamente leves, mas fortes. O radio foi 
historicamente usado no tratamento de tumores por cancer. 

8.4.2 Propriedades quimicas 

Os elementos do Grupo 2, com excegao do berilio, tern propriedades quimicas muito simi- 
lares; grande parte de sua quimica e governada por sua tendencia a perder dois eletrons para 
alcangar uma configuragao eletronica de gas nobre. Os elementos do Grupo 2 sao bons agentes 
redutores. 


TABELA 8.4 Propriedades dos elementos do Grupo 2: os alcalino-terrosos 


Elemento 

Energia de 
ionizagao 
(kJ mol -1 ) 

Afinidade eletronica 
(kJ mol -1 ) b 

Ponto 
de fusao 
(°C) 

Ponto de 
ebuligao 
(°C) 

Eletronegatividade 

£° 

(M 2+ + 2e"- 

(l/) a 

» M) 

Be 

899 

-50 

1287 

2500 b 

1,576 

-1,97 


Mg 

738 

-40 

649 

1105 

1,293 

-2,36 


Ca 

590 

-30 

839 

1494 

1,034 

-2,84 


Sr 

549 

-30 

768 

1381 

0,963 

-2,89 


Ba 

503 

-30 

727 

1850 b 

0,881 

-2,92 


Ra 

509 

-30 

700 b 

1700 b 

0,9 b 

-2,92 



Fonte: dados de energias de ionizac^ao citados neste capftulo sao de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits Derived from the Analyses of 
Optical Spectra, National Standard Reference Data Series, U.S. National Bureau of Standards, NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 1970, salvo indicai^ao 
em contrario. Valores de afinidade eletronica listados neste capftulo sao de H. Hotop e W. C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref Data, 1985, 14, 731. Os 
potenciais-padrao de eletrodos listados neste capftulo sao de A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan, eds., Standard Potentials in Aqueous Solutions, Marcel 
Dekker (for IUPAC), New York, 1985. As eletronegatividades citadas neste capftulo sao de J. B. Mann, T. L. Meek e L. C. Allen, J. Am. Chem. Soc., 
2000, 122, 2780. Tabela 2. Outros dados sao de Greenwood N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, Pergamon Press, Elmsford, 
NY, 1984, exceto onde anotado. 

a Solu^ao aquosa, a 25 °C; b Valores aproximados 
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Embora nao tao violentamente reativos com a agua quanto os metais alcalinos, todos os alca- 
lino-terrosos reagem com acidos para gerar hidrogenio. Por exemplo, o magnesio reage como: 

Mg + 2H + -> Mg 2+ + H 2 

A habilidade redutora desses elementos aumenta com seu numero atomico (Tabela 8.4). O 
calcio e os alcalino-terrosos mais pesados reagem com agua para gerar hidrogenio: 

Ca + 2 H 2 0-> Ca(OH) 2 + H 2 

O berilio e visivelmente diferente dos outros alcalino-terrosos em suas propriedades qui- 
micas. O menor dos alcalino-terrosos participa principalmente de ligagoes covalentes. Embora 
[Be(H 2 0) 4 ] 2+ seja conhecido, ions Be 2+ sao raramente encontrados. O berilio e seus compostos 
sao extremamente toxicos. Apesar de haletos de berilio (BeX 2 ) poderem ser monomericos e 
lineares em fase gasosa (Segao 3.1.4), na fase solida as moleculas polimerizam para formar 
cadeias com pontes de halogenios com coordenagao tetraedrica em torno do berilio (Figura 8.9). 
O hidreto de berilio (BeH 2 ) tambem e polimerico no estado solido com pontes de hidrogenio. 
A ligagao em tres centros envolvida na formagao de pontes com halogenios, hidrogenio e outros 
atomos e grupos e tambem comumente encontrada na quimica dos elementos do Grupo 13 
(Segao 8.5). 

Entre os compostos de magnesio mais quimicamente uteis estao os reagentes de Grignard 
(RMgX (R = alquila ou arila, X = haleto)). Estes reagentes sao complexos em sua estrutura e 
fungao, consistindo de uma variedade de especies em solugao, relacionadas pelos balanceamen- 
tos (Figura 8.10). As posigoes relativas destes equilibrios, e as concentrates das diferentes 
especies sao afetadas pela natureza do grupo R e do halogenio, do solvente e pela temperatura. 
Os reagentes de Grignard podem ser usados para sintetizar uma vasta gama de compostos 
organicos, incluindo alcoois, aldeidos, cetonas, acidos carboxilicos, esteres, tiois e aminas. vm 

As clorofilas contem magnesio e sao essenciais na fotossmtese. A abundancia, a acessibi- 
lidade em todo o mundo, o baixo custo e a compatibilidade ambiental do calcio motivam sua 
aplicaqao em catalise. 9 


C1 ™ Cl 

\ / \ / \ /Cl^ / 

. Be Be. . Be Be. . Be 

^ \ / \ / > 1 ^ \ 

Cl Cl 

Cristal 


Cl 

/ \ 

Cl —Be Be—Cl 

\ / 

Cl 

Vapor 


Cl —Be—Cl 

Vapor (>900 °C) 


2 RMg+ + 2X“ 


Cristal X 

/ \ 

R—Mg Mg—R =f=* 2 RMgX 

\ / 

X 

\ 

RMg + +RMgX 2 “ ^ 


MgR 2 + MgX 2 

/ 

X R 

/ \ / 

Mg 

X R 


FIGURA 8.10 Equilibrios dos reagentes de Grignard. 


vm Desde sua descoberta original por Victor Grignard, em 1900, o desenvolvimento desses reagentes foi revisto. Ver 
Bull. Soc. Chim. France , 1972, 2127-2186. Ver tambem D. Seyferth, Organometallics. 2009, 28, 1598 para uma discus- 
sao dos pontos mais importantes da historia dos reagentes de Grignard. 
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O cimento Portland - uma mistura de aluminatos, ferratos e silicatos de calcio - e um dos 
materials de construgao mais importantes do mundo, com a produgao mundial anual superior a 
10 12 kg. Quando misturado com agua e areia, por hidratagao lenta, o cimento se torna concreto. 
Agua e hidroxido se unem a outros componentes em cristais muito fortes. 

8.5 Grupo 13 

8.5.1 Oselementos 

Elementos neste grupo incluem um nao metal, boro e quatro elementos que sao principalmente 
metalicos. As propriedades fisicas destes elementos sao mostradas na Tabela 8.5. 

Boro 

A quimica do boro e tao diferente da dos outros elementos neste grupo que merece discussao em 
separado. Quimicamente, o boro e um nao metal; em sua tendencia de formar ligagoes covalen- 
tes, compartilha mais semelhangas com o carbono e o silicio do que com o aluminio e os outros 
elementos do Grupo 13. Como o carbono, o boro forma muitos hidretos; como o silicio, forma 
minerals contendo oxigenio com estruturas complexas (boratos). Os compostos de boro sao uti- 
lizados desde a antiguidade na preparagao de esmaltes e vidros de borossilicato, mas o elemento 
provou ser extremamente dificil de purificar. O elemento puro tern uma grande diversidade de 
alotropos, muitos dos quais sao baseados na unidade icosaedrica B 12 . 

Nos hidretos de boro, chamados boranos , o hidrogenio muitas vezes serve como uma ponte 
entre os atomos de boro, uma fungao raramente executada pelo hidrogenio na quimica do car¬ 
bono. Como e possivel para o hidrogenio servir como uma ponte? Uma maneira de abordar esta 
questao e considerar a ligagao no diborano (B 2 H 6 , estrutura na margem da pagina). O diborano 
tern doze eletrons de Valencia. Com a abordagem de Lewis, oito desses eletrons estao envolvidos 
na ligagao com os hidrogenios terminals. Assim, quatro eletrons ficam responsaveis pela ligagao 
nas pontes. Este tipo de ligagao, envolvendo tres atomos e dois eletrons ligantes por ponte, e 
descrito como ligagao tres centros, dois eletrons . 10 Para entender este tipo de ligagao, precisamos 
considerar as interagoes orbitais no diborano. 


TABELA 8,5 Propriedades dos elementos do Grupo 13 


Elemento 

Energia de 
ionizagao 
(kJ mol -1 ) 

Afinidade 
eletronica 
(kJ mol -1 ) 

Ponto de 
fusao (°C) 

Ponto de 
ebuligao (°C) 

Eletronegatividade 

B 

801 

27 

2180 

3650 a 

2,051 

A1 

578 

43 

660 

2467 

1,613 

Ga 

579 

30 a 

29,8 

2403 

1,756 

In 

558 

30 a 

157 

2080 

1,656 

T1 

589 

20 a 

304 

1457 

1,789 


Fonte: dados de energias de ionizatjao citados neste capitulo sao de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits 
Derived from the Analyses of Optical Spectra, National Standard Reference Data Series, U.S. National Bureau of Standards, 
NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 1970, salvo indicagao em contrario. Valores de afinidade eletronica listados neste capitulo 
sao de H. Hotop e W. C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref Data, 1985 , 14, 731. Os potenciais-padrao de eletrodos listados 
neste capitulo sao de A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan, eds., Standard Potentials in Aqueous Solutions, Marcel Dekker (for 
IUPAC), New York, 1985. As eletronegatividades citadas neste capitulo sao de J. B. Mann, T. L. Meek e L. C. Allen, J. Am. 
Chem. Soc., 2000 , 122, 2780, Tabela 2. Outros dados sao de Greenwood N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the 
Elements, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, exceto onde anotado. 

a Valores aproximados 


Vamos usar a abordagem de grupo orbital descrita na Segao 5.4, focalizando os atomos de 
boro e as pontes de hidrogenio. Os grupos de orbitais para estes atomos e suas representagoes 
irredutiveis correspondentes em simetria D 2h do diborano sao mostrados na Figura 8.11. As 
possiveis interagoes entre os grupos de orbitais do boro e os grupos de orbitais do hidrogenio 



Diborano 
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nas pontes podem ser determinadas pela correspondence entre os rotulos das representagoes 
irredutiveis. Por exemplo, um grupo de orbital em cada conjunto tem simetria B 3r . Isso envolve 
o grupo de orbital hidrogenio com lobulos de sinal oposto e um dos grupos de orbitais do boro 
derivado de orbitais atomicos p x . Os resultados (Figura 8.12) sao dois orbitais moleculares de 
simetria b 3u , um ligante e um antiligante. O orbital ligante, com lobulos abrangendo as duas 
pontes B—H—B, e principalmente responsavel pela estabilidade das pontes. 

O outro grupo de orbital de hidrogenio tem simetria A g . Dois grupos de orbitais do boro 
tem simetria A g : ume derivado de orbitais p z e o outro e derivado de orbitais s. Estes tres grupos 
de orbitais tem energia semelhante. O resultado das interagoes A g e a formagao de tres orbitais 
moleculares: um fortemente ligante, um fracamente ligante e um antiligante. IX Os outros grupos 
de orbitais do boro, com simetria B lu e B lg , nao participam nas interagoes com as pontes de 
hidrogenio. Essas interagoes estao resumidas na Figura 8.13. x Tres orbitais ligantes (Figura 
8.14) desempenham um papel significativo em juntar os atomos de boro atraves das pontes de 
hidreto, dois de simetria de a g e um de simetria b 3u . 


Representagao redutfvel para os orbitais p envolvidos na ligagao com pontes 
de hidrogenios: 

x 

H H 

0 0 

p: OBO OBO p: B B 

z 0 0 




H 



H 


E 

C 2 (z) 

c 2 (y) 

C 2 (x) 

i <j (xy) cr (xz) cr (yz) 

r(U 

2 

2 

0 

0 

0 0 2 2 =A g +B lu 

rW 

2 

-2 

0 

0 

0 0 2 -2 =B 2g + B 3u 


As representagoes irredutiveis tem as seguintes simetrias: 


0 0 0 0 

ObO ObO ObO ObO b b b b 

0 0 0 0 


Representagao redutfvel para os orbitais Is envolvidos na ligagao com 

pontes de hidrogenios: 

B 


B 


E c 2( z ) c 4y) C 2 W 

i 

o-(xy) (j(xz) aiyz) 

r(i*) 

2 0 0 2 

0 

2 2 0 


Este se reduz a A g +# 3w , que tem as seguintes simetrias: 

© O 


B B B B 

O O 

% 

FIGURA 8.11 Grupo de orbitais do diborano. 


IX Um dos grupos de orbitais sobre os hidrogenios terminais tambem tem simetria A g . A interagao desse grupo de orbital 
com os outros orbitais de simetria A g influencia a energia e a forma dos orbitais moleculares a g mostradas na Figura 8.13, 
alem de gerar um quarto orbital molecular antiligante a g (nao mostrado). 

x A Figura 8.13 nao mostra as interagoes com os hidrogenios terminais. Um grupo de orbital de atomo terminal tem 
simetria B lu e, portanto, interage com os grupos de orbitais B lu do boro, resultando em orbitais moleculares que nao sao 
mais nao ligantes. 
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FIGURA 8.13 Interagoes orbitais de pontes no diborano. 



(Menor energia) 



FIGURA 8.14 Orbitais ligantes envolvidos em pontes de hidrogenio no diborano. Os orbitais a g 
tambem incluem contributes de atomos H terminais. 
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‘sB + In -> n 5 B 

+ ^He 


As pontes de atomos de hidrogenio ocorrem em muitos boranos, assim como em carbora- 
nos, que contem atomos de boro e de carbono dispostos em clusters. As pontes de hidrogenio 
e de grupos alquila sao frequentemente encontradas na quimica do alummio. Exemplos destes 
compostos encontram-se na Figura 8.15. 

Os boranos, carboranos e compostos relacionados sao de interesse no campo da quimica 
que estuda clusters. A ligagao em compostos de cluster e discutida no Capitulo 15. 

O boro tern dois isotopos estaveis, n B (80,4% de abundancia) e 10 B (19,6%). 10 B e um bom 
absorvedor de neutrons. Esta propriedade foi aproveitada para uso no tratamento de tumores 
de cancer em um processo chamado de terapia de captura de neutrons pelo boro (TCNB). 
Compostos contendo n B, tendo uma forte preferencia por atragao a sitios tumorais, em vez 
de a sitios saudaveis, podem ser irradiados com feixes de neutrons. O subsequente decaimento 
nuclear emite particulas de alta energia, 3 Li e 3 He (particulas alfa), que podem matar o tecido 
canceroso adjacente. O desenvolvimento de reagentes contendo boro que podem ser concentra- 
dos seletivamente no tecido canceroso ao mesmo tempo em que evita o tecido saudavel e um 
desafio. Varias estrategias tern sido tentadas. 12 


8.5.2 Outra quimica dos elementos do Grupo 13 

Os trialetos de boro, BX 3 , sao acidos de Lewis (Capitulo 6). Esses compostos sao monomericos 
e planares - ao contrario do diborano, B 2 H 6 e dos haletos de alummio, A1 2 X 6 (Segao 3.1.4). 




c 2 b 3 h 5 



p^ra-C 2 B 10 H 12 (um H 
em cada C e B) 

Carboranos 


HA / C \ 3 ,CH 3 
A1 A1 

hA X c 7 s ch 3 
h 3 



FIGURA 8.15 


Compostos de alummio com pontes 
Boranos, carboranos e compostos de aluminio com pontes. 
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Como acidos de Lewis, os tri-haletos de boro podem aceitar um par de eletrons de um haleto 
para formar ions tetra-haloborato, BX 4 “ Os catalisadores de haleto de boro atuam como acep- 
tores de ions haleto, como na alquilagao de Friedel-Crafts de hidrocarbonetos aromaticos (na 
margem da pagina). 

A natureza metalica dos elementos no Grupo 13 aumenta para baixo, no grupo. Aluminio, 
galio, mdio e talio formam ions 3+ pela perda de seus eletrons p de Valencia e os dois eletrons 
s de Valencia. O talio tambem forma um ion 1+ ao perder seu eletron p e manter seus dois ele¬ 
trons s. Esse e o efeito do par inerte, em que um metal tern um estado de oxidagao que e dois 
a menos que o esperado com base na configuragao eletronica do atomo. Por exemplo, Pb forma 
tanto ions 2+ quanto 4+. Este efeito e comumente atribuido a estabilidade de uma configuragao 
eletronica com submveis inteiramente preenchidos: no efeito do par inerte, um metal perde todos 
os eletrons p em seu submvel mais externo, deixando um subnivel s 2 preenchido; o par de eletrons 
s parece relativamente “inerte” e e mais facilmente removido. As razoes reais para esse efeito 
sao consideravelmente mais complexas. XI 

Paralelos entre o grupo representativo e a quimica organica podem ser instrutivos. Uma 
dessas comparagoes e entre a molecula organica de benzeno e seu isoeletronico borazina (“ben- 
zeno inorganico”), B 3 N 3 H 6 . Algumas das semelhangas marcantes nas propriedades fisicas entre 
esses dois estao na Tabela 8.6. 

Apesar desses paralelos, a quimica desses dois compostos e bem diferente. Na borazina, a 
diferenga de eletronegatividade entre o boro (2,051) e o nitrogenio (3,066) adiciona polaridade 
consideravel para as ligagoes B—N e torna a molecula muito mais suscetivel ao ataque nucleofilo 
(no boro mais positivo) e eletrofilo (no nitrogenio mais negativo) do que o benzeno. 

Comparagoes entre benzeno e os aneis inorganicos isoeletronicos continuam desper- 
tando interesse. Alguns exemplos incluem os borafosfabenzenos (contendo aneis B 3 P 3 ) 13 e 
[(CH 3 )AlN(2,6-di-isopropilfenil)] 3 , que contem um anel A1 3 N 3 . 14 Calculos na borazina, B 3 P 3 H 6 
e uma variedade de outros candidatos a “benzenos inorganicos” indicaram que a borazina nao 
e aromatica, mas B 3 P 3 H 6 , Si 6 H 6 , N 6 e P 6 tern algumas caracteristicas aromaticas. 15 

Outro paralelo interessante entre a quimica boro-nitrogenio e carbono e oferecido pelo 
nitreto de boro, BN. Como o carbono (Segao 8.6), o nitreto de boro existe em forma de diamante 
e em uma forma similar ao grafite. Sob a forma de diamante (cubica), cada nitrogenio e coorde- 
nado tetraedricamente por quatro boros, e cada boro por quatro nitrogenios. Como no diamante, 


bf 3 + rx —» R + + 

R + + PhH -> H + + 

H + + BF 3 X~-» HX + 

RX + PhH -> RPh 4 


Benzeno e borazina 


Propriedade 

h-O-h 

C— c 
/ \ 

H H 

Benzeno 

H H 

/ B_N C 

h_n \0) _h 

B-N 
/ \ 

H H 

Borazina 

Ponto de fusao (°C) 

6 

-57 

Ponto de ebuligao (°C) 

80 

55 

Densidade (g cm _3 ) a 

0,81 

0,81 

Tensao superficial (N m -1 ) a 

0,0310 

0,0311 

Momento dipolar 

0 

0 

Distancia internuclear no anel (pm) 

142 

144 

Distancia internuclear, ligagoes com H (pm) 

C—H: 108 

B—H: 120 

N—H: 102 


Fonte: dados de N. N. Greenwood e A. Eamshaw, Chemistry of the Elements, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, p. 238. 
a No ponto de fusao 


XI Ver, por exemplo, N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, 2nd ed., Butterworth Heinemann, 
Oxford, 1997, pp. 226-227. 


bf 3 x- 

RPh 

BF 3 ^, 

- HX 
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tal coordenagao confere alta rigidez a estrutura e faz o BN ser comparavel ao diamante em 
termos de dureza. Na forma hexagonal, como grafite, BN tambem ocorre em sistemas de aneis 
fundidos estendidos. No entanto, ha muito menos deslocalizagao de eletrons pi nesta forma e, ao 
contrario de grafite, BN hexagonal e um condutor pobre. Como e o caso do diamante, a forma 
mais dificil e mais densa (cubica) pode ser formada a partir da forma menos densa (hexagonal) 
sob alta pressao. 

Existe a possibilidade de ligagoes multiplas entre os elementos do Grupo 13? Por exemplo, o 
diboreno neutro simples, HB=BH, pode ser sintetizado? Esta previsto que o diboreno seja extre- 
mamente reativo, porque exibe duas ligagoes tt de um eletron (semelhante a B 2 , conforme descrito 
na Segao 5.2.3). No entanto, pode-se esperar que uma base de Lewis adequada potencialmente 
estabilize esta especie (na margem). Um carbeno N-heterociclico estericamente exigente e forte- 
mente doador (Figura 8.16(a)) permitiu o isolamento do primeiro diboreno neutro (Figura 8.16(b)) 
em 2007. 16 Dados estruturais e evidencias computacionais apoiam a existencia de uma ligagao 
dupla B=B neste complexo. 

A primeira ligagao tripla entre metais do grupo representativo causou controversia con- 
sideravel ao ser relatada em 1997. 17 Um dicloreto de galio com um grupo fenila substituido 
(Figura 8.17(a)) foi reduzido com sodio para formar um complexo contendo uma ligagao tripla 
alegadamente galio-galio (um galino , Figura 8.17(b)). Os ions de sodio situam-se em cada lado 
da ligagao, formando um anel quase planar, de quatro elementos, Ga 2 Na 2 . 18 A reconciliagao de 
uma ordem de ligagao de tres, apesar do nucleo C—Ga—Ga—C (trans- torcido) nao linear do 
complexo, desencadeou um debate intelectual sobre os conceitos basicos da ligagao quimica. 
Oito anos apos o relato deste galino, um respaldo adicional para uma ligagao de ordem tres 
galio-galio foi apresentado. 19 

As multiplas ligagoes entre metais do grupo representativo e uma area de investigagao 
intensa, com muitas descobertas sinteticas importantes publicadas desde a virada do seculo. 
Os complexos de diboreno e galino sao fornecidos aqui como uma breve introdugao a essa area 
estimulante; comentarios uteis estao dispomveis para maiores detalhes. 20 


FIGURA 8.16 (a) Carbeno 

N-heterociclico. (b) 0 primeiro 
diboreno neutro que contem 
uma ligagao dupla B=B. 
Estrutura molecular criada com 
dados CIF, com atomos de hi- 
drogenio omitidos para facilitar 
o entendimento. 



FIGURA 8.17 Precursor de 
Ga(lll) (a) usado para preparar 
o primeiro galino (b). Estrutura 
molecular criada com dados 
CIF, com atomos de hidrogenio 
omitidos para facilitar o enten¬ 
dimento. 
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8.6 Grupo 14 

8.6.1 Os elementos 

Os elementos do Grupo 14 variam de um nao metal, o carbono, ate os metais estanho e chumbo, 
com os elementos intermediaries apresentando comportamentos semimetalicos. O carbono e 
conhecido desde a pre-historia, como o carvao resultante da combustao parcial da materia orga- 
nica. Diamantes sao valorizados como gemas preciosas ha milhares de anos. Nenhuma forma de 
carbono, no entanto, foi reconhecida como um elemento quimico ate o final do seculo XVIII. 

Ferramentas feitas de sflex (“pedra dura”), principalmente Si0 2 , foram usadas na Idade da Pedra. 

No entanto, o silicio livre so foi isolado em 1823, quando foi obtido por Berzelius atraves da 
redugao de K 2 SiF 6 com potassio. Estanho e chumbo tambem sao conhecidos desde os tempos 
antigos. Um importante uso primordial do estanho foi em combinagao com o cobre na liga de 
bronze; armas e ferramentas contendo bronze remontam mais de 5000 anos. O chumbo era usado 
pelos antigos egipcios nos esmaltes das pegas de ceramica e pelos romanos para encanamento e 
outros fins. A toxicidade do chumbo e de compostos do chumbo tern ganhado crescente atengao 
e conduziu a restrigoes no uso de compostos de chumbo, por exemplo, em pigmentos de tintas e 
aditivos de gasolina, principalmente tetraetilchumbo, (C 2 H 5 ) 4 Pb. O germanio foi um elemento 
“desaparecido” por muitos anos. Mendeleev previu as propriedades deste elemento entao desco- 
nhecido em 1871 (< ekasilicon ), mas so foi descoberto em 1886. As propriedades dos elementos 
do Grupo 14 estao resumidas na Tabela 8.7. 

Apesar do carbono ocorrer principalmente como o isotopo 12 C, cuja massa atomica serve 
como base da unidade de massa atomica (uma) e, portanto, para expressar a massa atomica na 
tabela periodica, dois outros isotopos, 13 C e 14 C, tambem sao importantes. 13 C, que tern uma 
abundancia natural de 1,11%, tern um spin nuclear de | em contraste com 12 C, que tern spin 
nuclear zero. Embora 13 C compreenda somente cerca de 1 parte em 90 do carbono de ocorren- 
cia natural, e usado como a base de observagoes de RMN para a caracterizagao de compostos 
contendo carbono. A espectrometria por RMN de 13 C e uma ferramenta valiosa tanto na quimica 
organica quanto na inorganica. Os usos da RMN de 13 C na quimica dos organometalicos sao 
descritos no Capitulo 13. 

O 14 C e formado na atmosfera a partir do nitrogenio, por raios de neutrons cosmicos. Embora i4jq q_ in -> U 6 C + }H 

14 C seja formado em quantidades comparativamente pequenas (aproximadamente 1,2 x 10 10 

por cento de carbono atmosferico), e incorporado aos tecidos animais e vegetais por processos Mq -> i4jq q_ _o e 

biologicos. Quando uma planta ou animal morre, cessa o processo de troca de seu carbono com 
o meio ambiente pela respiragao e outros processos biologicos, e o 14 C em seu sistema fica 
efetivamente preso. No entanto, 14 C decai por emissao beta, com uma meia-vida de 5730 anos. 


TABELA 8.7 Propriedades dos elementos do Grupo 14 


Elemento 

Energia de 
ionizagao 
(kJ mol -1 ) 

Afinidade 
eletronica 
(kJ mol -1 ) 

Ponto de 
fusao (°C) 

Ponto de 
ebuligao (°C) 

Eletronegatividade 

C 

1086 

122 

4100 

a 

2,544 

Si 

786 

134 

1420 

3280 b 

1,916 

Ge 

762 

120 

945 

2850 

1,994 

Sn 

709 

120 

232 

2623 

1,824 

Pb 

716 

35 

327 

1751 

1,854 


Fonte: dados de energias de ioniza§ao citados neste capitulo sao de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits 
Derived from the Analyses of Optical Spectra, National Standard Reference Data Series, U.S. National Bureau of Standards, 
NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 1970, salvo indica^ao em contrario. Valores de afinidade eletronica listados neste capitulo 
sao de H. Hotop e W. C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref Data, 1985, 14, 731. Os potenciais-padrao de eletrodos listados 
neste capitulo sao de A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan, eds., Standard Potentials in Aqueous Solutions, Marcel Dekker (for 
IUPAC), New York, 1985. As eletronegatividades citadas neste capitulo sao de J. B. Mann, T. L. Meek e L. C. Allen, J. Am. 
Chem. Soc., 2000, 122, 2780, Tabela 2. Outros dados sao de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, 
Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, exceto onde anotado. 

a Sublimar b Valores aproximados 
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Portanto, medindo a quantidade restante de 14 C, e possivel determinar quanto este isotopo esta 
decaido e, assim, o tempo decorrido desde sua morte. Muitas vezes chamado de datagao por 
carbono 14 , este procedimento tem sido usado para estimar a idade de muitas amostras arqueo- 
logicas, incluindo restos egipcios, carvao de fogueiras primitivas e o Santo Sudario de Turim. 


EXEMPLO 8.2 


Que fragao de 14 C permanece em uma amostra que tem 50000 anos de idade? 

Isto e 50000/5730 = 8,73 meias-vidas. Para reagoes de primeira ordem, tais como o decai- 
mento radioativo, a quantidade inicial diminui ate \ durante cada meia-vida, entao a fragao 
restante e (f) 8 ’ 73 = 2,36 x 10 -3 . 

EXERCICI0 8.5 Uma amostra de carvao de um sitio arqueologico tem uma fragao remanes- 
cente de 14 C de 3,5 x 10 -2 . Qual e sua idade? 

Diamante e grafite 

O carbono era encontrado principalmente em dois alotropos, diamante e grafite, ate 1985. A 
estrutura do diamante e rigida, com cada atomo rodeado tetraedricamente por quatro outros 
atomos em uma estrutura que tem uma celula unitaria cubica. Como resultado, o diamante e 
extremamente duro, a mais dura de todas as substancias que ocorrem naturalmente. O grafite, 
por outro lado, consiste em camadas de aneis fundidos com seis atomos de carbono. Os atomos 
de carbono nessas camadas podem ser vistos como hibridizados sp 2 . Os orbitais p restantes, nao 
hibridizados, sao perpendiculares as camadas e participam de extensa ligagao pi, com densidade 
de eletrons pi deslocalizada sobre as camadas. Por causa das interagoes relativamente fracas entre 
as camadas, as camadas sao livres para deslizarem umas sobre as outras, e os eletrons pi estao 
livres para mover-se dentro de cada camada, fazendo do grafite um bom lubrificante e condutor 
de eletricidade, respectivamente. Grafite de potassio (KC 8 ), formado em atmosfera inerte, pela 
mistura do potassio metalico fundido e grafite, e um agente redutor comum na smtese. A estrutura 
KC 8 apresenta atomos de potassio entre as camadas de grafite; estes atomos sao intercalados 
dentro do grafite. As estruturas do diamante e do grafite sao mostradas na Figura 8.18, e suas 
propriedades fisicas importantes encontram-se na Tabela 8.8. 

TABELA 8.8 Propriedades fisicas do diamante e do grafite 


Propriedade Diamante Grafite 


Densidade (g cm -3 ) 3,513 

Resistividade eletrica (dm) 10 11 

Entropia molar padrao (J mol -1 K -1 ) 2,377 

C p a 25 °C (J mol -1 K -1 ) 6,113 

Distancia C—C (pm) 154,4 

Dados de J. Elmsley, The Elements, Oxford University Press, New York, 1989, p. 44. 


2,260 

1,375 x 10“ 5 

5,740 

8,527 

141,5 (dentro da camada) 
335,4 (entre camadas) 


Em temperatura ambiente, o grafite e termodinamicamente mais estavel que o diamante. No 
entanto, a densidade do diamante e muito maior do que a do grafite, e o grafite pode ser conver- 
tido para diamante em pressao muito alta (alta temperatura e catalisadores metalicos fundidos 
facilitam essa conversao). Desde a primeira smtese bem-sucedida de diamantes a partir de grafite 
em meados da decada de 1950, a fabricagao de diamantes para uso industrial desenvolveu-se 
rapidamente. A maioria dos diamantes industriais e produzida sinteticamente. 

Uma fina camada de hidrogenio ligado a uma superficie de diamante reduz significativamente 
o coeficiente de atrito da superficie, em comparagao com uma superficie de diamante limpa, pre- 
sumivelmente porque a superficie limpa fornece sitios para fixagao de moleculas - ligagoes que 
devem ser quebradas para as superficies serem capazes de deslizar umas sobre as outras. 21 
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Um nanotubo de carbono 



FIGURA 8.18 Diamante, grafite, fulerenos e grafeno. 


Grafeno 

O grafite e composto de varias camadas de atomos de carbono (Figura 8.18). Uma camada unica 
e isolada e chamada grafeno, tambem mostrada na figura. Preparado primeiramente em 2004, 22 
o grafeno tern sido foco de pesquisas consideraveis, tanto para estudar suas propriedades quanto 
para desenvolver formas eficazes para preparar folhas de grafeno. Grafeno e notavelmente resistente 
a fratura e deformagao, tem uma alta condutividade termica e tern uma banda de condugao que 
toca sua banda de Valencia. A adigao de grupos funcionais influencia as propriedades eletricas de 
grafeno. O grafeno foi preparado tanto mecanicamente, descascando camadas de grafite, quanto 
por tecnicas mais especializadas, incluindo a deposigao de vapor quimico em substratos metalicos, 
a redugao quimica de oxido de grafite (um produto da oxidagao do grafite que contem grupos OH 
e pontes de oxigenio) e por sonicagao de suspensoes coloidais de oxido de grafite. XI1, 23 Adicio- 
nalmente ao grafeno de camada unica, amostras com duas (grafeno bicamada) ou mais camadas 
tem sido estudadas. 


xn Veja Rao C. N. R. Rao, K. Biswas, K. S. Subrahmanyam, A. Govindaraj, J. Mater. Chem., 2009, 19, 2457 para um 
recurso util de srntese e propriedades do grafeno, incluindo propriedades eletronicas que estao alem do escopo deste 
texto. Esta revisao inclui imagens do grafeno em camadas unica e multiplas. 
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O grafeno representa uma estrutura essencialmente bidimensional com uma espessura de 
aproximadamente 340 pm. Sua superficie em favo de mel foi fotografada usando microscopia 
de transmissao de varredura (STM, do ingles scanning transmission microscopy) e tambem 
pode ser visualizada opticamente, com o nivel de contraste indicando quantas camadas estao 
presentes. 24 Numerosas aplicagoes do grafeno tern sido propostas, incluindo a sua utiliza- 
gao em materials de armazenagem de energia, dispositivos microsensores, displays de cristal 
liquido, compositos polimeros e dispositivos eletronicos. 

Recentemente foi relatado o sucesso na preparagao de siliceno, o equivalente de silicio do 
grafeno, em um substrato de prata. 25 Como o grafeno e outras formas bidimensionais de carbono, 
esta previsto que o siliceno tera aplicagoes promissoras em eletronica. 

Nanofitas e nanotubos 

O grafeno pode ser cortado em tiras finas, apelidadas de nanofitas, por tecnicas litograficas 26 
Estas fitas sao descritas por suas bordas, em zigue-zague ou poltrona (Figura 8.19). Se as nano¬ 
fitas forem suficientemente estreitas, ha lacunas das bandas entre sua condugao e as bandas de 
Valencia. Como no caso dos pontos quanticos (Segao 7.3.2), o efeito de confinamento quantico se 
torna mais pronunciado a medida que a dimensao - neste caso, a largura da fita - torna-se menor, 
e a lacuna de banda nestes semicondutores se torna mais ampla 27 Em termos de orbitais, quanto 
menor for a dimensao, mais os niveis de energia mostrarao energias distintas, quantizadas, em 
vez de um contmuo de niveis de energia, como em uma estrutura maior. 

E possivel unir as bordas da nanofitas para formar tubos. Esses nanotubos podem ser for- 
mados de varias maneiras: se as bordas que sao unidas forem em zigue-zague, as extremidades 
do tubo terao carbonos em um arranjo de cadeira; se as bordas em poltrona forem unidas, as 
extremidades do tubo terao um arranjo em zigue-zague (Figuras 8.19 e 8.20). Se as bordas que 
sao aproximadas forem de linhas diferentes, o nanotubo formado sera helicoidal e, portanto, 
quiral (Figura 8.20). 28 

Tanto os nanotubos de paredes unicas (Figura 8.18) quanto os de paredes multiplas com 
multiplas camadas concentricas de carbonos tern sido estudados extensivamente. Comercial- 
mente, sao preparados por uma variedade de metodos, incluindo a aplicagao de arcos voltaicos 
a eletrodos de grafite, ablagao a laser do grafite e pirolise catalitica de hidrocarbonetos gasosos. 
Em alguns processos, eles devem ser separados de fulerenos, que podem ser produzidos simulta- 
neamente; e os nanotubos individuals podem precisar ser separados uns dos outros, por exemplo, 
por sonicagao. A condutividade de nanotubos de carbono varia de acordo com o diametro dos 
tubos e sua quiralidade, abrangendo o intervalo de semicondutores para condutores metalicos, 
ate aproximadamente mil vezes a condutividade do cobre. Eles tambem sao altamente elasticos e 


Nanofita em zigue-zague 


Q Carbono 

Nanofita em poltrona 

o Hidrogenio 




FIGURA 8.19 Nanofitas em zigue-zague e em poltrona. 
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Poltrona 



Quiral 


FIGURA 8.20 Conformagoes dos nanotubos. 


extremamente resistentes. Eles podem ser de pequeno diametro, da ordem do diametro de uma 
molecula de fulereno (veja na segao seguinte) ou muito maiores. xm 

Muitas aplicagoes de nanotubos foram propostas e implementadas. Os nanotubos tem sido 
citados como os principals candidatos para substituir o silicio, quando o limite de tamanho na 
miniaturizagao de chips de silicio tiver sido alcangado 29 Uma aplicagao particularmente interes- 
sante e o desenvolvimento de transistores de efeito de campo que contem fulerenos dentro dos 
tubos, comumente chamados ervilhas de carbono (Figura 8.21), 30 tambem foram usados como 
esqueleto para montagens de sensores de luz, incluindo pontos quanticos, 31 e para a adminis- 
tragao do agente anticancerigeno cisplatina, PtCl 2 (NH 3 ) 2 , para celulas neoplasicas. 32 Por causa 
de sua resistencia, tambem tem sido proposto o uso dos nanotubos de carbono em armaduras, 
escudos de seguranga e outros dispositivos de protegao. 

Uma aplicagao inteligente de nanotubos e seu uso na smtese de nanofitas por “descompacta- 
gao” quimica dos nanotubos em fitas. Este processo envolve o agente oxidante forte KMn0 4 /H 2 S0 4 



FIGURA 8.21 Vagem de carbono. 


xm Ver D. R. Mitchell, R. M. Brown, Jr., T. L. Spires, D. K. Romanovicz, R. J. Lagow, Inorg. Chem., 2001, 40, 2751 para uma 
variedade de imagens microscopicas eletronicas de nanotubos de diametro maiores. 
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para formar fileiras de carbonilas paralelas em ambos os lados de uma fenda, como e feito ao longo 
do comprimento do nanotubo, com o mecanismo proposto na Figura 8.22. 33 O resultado e uma 
nanofita com uma largura com o mesmo numero de carbonos que a circunferencia do nanotubo 
original. A reagao quimica de nanotubos foi revisada. 34 

Grafino 

O grafeno nao e a unica organizagao bidimensional de carbono possivel. Recentemente, uma 
variedade de estruturas planares contendo ligagoes triplas de carbono-carbono, grafinos, - 
foram propostas e um esforgo consideravel esta sendo dedicado para prepara-los. Exemplos 
destes compostos encontram-se na Figura 8.23. 

As “extraordinarias” propriedades eletronicas do grafeno tern estimulado a busca por outros 
alotropos bidimensionais de carbono. As propriedades eletronicas do grafeno estao relacionadas 
aos seus cones e pontos de Dirac evidentes, onde se encontram as bandas de Valencia e de con- 
dugao ao nivel de Fermi; esses pontos podem ser considerados semicondutores com uma lacuna 
de banda zero. Foi previsto que o alotropo 6,6,12-grafino tera dois tipos de pontos de Dirac nao 
equivalentes - em contraste com o grafeno, em que todos os pontos de Dirac sao equivalentes 
- e, portanto, pode ter aplicagoes mais versateis. 35 

Filmes do alotropo de grafdino (Figura 8.23) foram preparados em superficies de cobre por 
uma reagao de acoplamento de hexaetinilbenzeno na presenga de piridina. 36 A ligagao do litio 
ao grafino e grafdino tern sido explorada teoricamente em conexao com o desenvolvimento de 
novos materiais anodicos para baterias de litio. Os sitios de litio com esses materiais tambem 
podem servir como locais potenciais para o armazenamento de hidrogenio. 37 


(a) 



2 KM 11 O 4 

h 2 so 4 * 




FIGURA 8.22 (a) Representagao de nanotubo descompactado. (b) Mecanismo proposto para descompacta^ao 

de um nanotubo de carbono. Ilustragao de Paul Quade. 
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6 ,6,12-grafino 



Grafdino 


FIGURA8.23 Estruturas do grafino. 


Fulerenos 

Um desenvolvimento fascinante na quimica moderna foi a smtese do buckminsterfulereno xlw 
C 60 e os fulerenos relacionados, moleculas que tem formas quase esfericas, semelhantes a domos 
geodesicos. Primeiramente relatadas por Kroto, Curl, Smalley e colegas 38 em 1985, C 60 , C 70 , C 80 
e uma variedade de especies relacionadas foram logo sintetizadas. Exemplos dessas estruturas 
encontram-se na Figura 8.18. Muitos compostos de fulerenos contendo grupos ligados a parte 
externa desses grandes aglomerados foram sintetizados. Alem disso, pequenos atomos e molecu¬ 
las foram presos dentro de gaiolas de fulereno. Notavelmente, mais ou menos nove anos apos a 
primeira smtese de fulerenos, depositos naturais destas moleculas foram descobertos nos locais de 
impacto de meteoritos antigos. 39 O desenvolvimento dos processos sinteticos em larga escala para 
fulerenos tem sido uma atividade desafiadora, com a maioria dos metodos ate o momento envol- 
vendo a condensagao do carbono, a partir de laser ou outra vaporizagao de alta energia de grafite, 
em uma atmosfera inerte, ou a partir da pirolise controlada de hidrocarbonos aromaticos. 40 

O fulereno prototipico, C 60 , consiste de aneis de carbono de cinco e seis elementos fundidos. 
Cada anel de seis elementos e cercado alternadamente por hexagonos e pentagonos de atomos de 
carbono; cada pentagono e fundido a cinco hexagonos. A consequencia deste motivo estrutural e 
que cada hexagono situa-se como a base de uma bacia: os tres pentagonos fundidos a esse anel, 
ligados por hexagonos, forgam a estrutura a curvar-se (em contraste com o grafite, no qual cada 
hexagono e fundido a seis hexagonos circundantes no mesmo piano). Esse fenomeno, mais bem 
visto pela montagem de um modelo de C 60 , resulta em uma estrutura em forma de domo, que por 
fim se curva em torno de si mesma, dando origem a uma estrutura semelhante a uma esfera. xv 
A forma se parece com uma bola de futebol (a bola de futebol mais comum tem um arranjo 
identico de pentagonos e hexagonos em sua superficie); todos os sessenta atomos sao equivalentes 
e dao origem a uma ressonancia de RMN de 13 C unica. 

Apesar de todos os atomos em C 60 serem equivalentes, as ligagoes nao sao. Ocorrem dois 
tipos de ligagoes (melhor visualizadas usando um modelo), na fusao de dois aneis de seis ele¬ 
mentos e na fusao de aneis de cinco e seis elementos. Estudos cristalograficos de raios X em 
complexos C 60 tem mostrado que os comprimentos de ligagao C—C para a fusao de dois aneis 
de seis elementos nestes complexos sao mais curtos, 135,5 pm, em comparagao com os compri- 


XIV Mais conhecido popularmente como um “buckybair. 
xv A estrutura do C 60 tem a mesma simetria que um icosaedro. 
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mentos de ligagao C—C na fusao de aneis de cinco e seis elementos, 146,7 pm. XVI Isso indica 
um maior grau de ligagao pi na fusao dos aneis de seis elementos. 

Circundando cada anel de seis elementos com dois pentagonos (em lados opostos) e quatro 
hexagonos (com cada pentagono, como em C 60 , fundido a cinco hexagonos) ha uma estrutura 
um pouco maior, lembrando um prolato (a bola usada no rugbi e um esferoide prolato) com 70 
atomos de carbono. C 70 frequentemente e obtido como um subproduto da smtese do C 60 e esta 
entre os fulerenos mais estaveis. Diferentemente de C 60 , cinco ambientes de carbono diferentes 
estao presentes em C ?0 , dando origem a cinco ressonancias RMN de 13 C. 41 

Variagoes estruturais nos fulerenos tern evoluido para alem dos clusters individuals pro- 
prios. A seguir estao alguns exemplos. 

Polimeros 

O polimero romboedrico de C 60 atua como um ima em temperatura ambiente. 42 Polimeros de 
cadeia linear tambem foram relatados 43 Fulerenos reduzidos e oxidados (fuleritos e fulerenios, 
respectivamente) formam polimeros em estado solido (Figuras 8.24(a) e 8.24(b)). 

Nano"cebolas" 

Sao particulas esfericas com base em varias camadas de carbono envolvendo um C 60 ou outro 
nucleo fulereno. Uma proposta de uso e em lubrificantes. 44 

Outras estruturas relacionadas 

Estas estruturas incluem aneis de fulereno 45 dimeros (Figura 8.24(c) e 8.24(d)) 46 e fulerenos quirais. 47 

Endofulerenos 48 

O diametro de C 60 e 3,7 A. Os endofulerenos apresentam atomos ou moleculas presos (ou 
encapsulados) em seu interior, incluindo ions metalicos, gases nobres, atomos de nitrogenio e 
gas hidrogenio. Uma notavel realizagao sintetica foi a smtese de H 2 O@C 60 , xvn onde uma unica 
molecula de agua fica presa no interior de C 60 (Figura 8.24(e)) 49 A smtese exigiu a criagao de 
um C 60 com uma cavidade suficientemente grande que foi adornado com atomos de oxigenio 
para facilitar a ligagao do hidrogenio (para tornar o C 60 um pouco hidrofilico), seguido de um 
tratamento a pressao e temperatura elevadas, para introduzir uma molecula de agua na cavi¬ 
dade, e as etapas sinteticas subsequentes para ocluir a cavidade. Estudos de RMN indicam que 
a molecula de agua e livre para se mover dentro de H 2 O@C 60 . 

O menor fulereno conhecido e C 20 (Figura 8.18), sintetizado pela substituigao dos atomos 
de hidrogenio de dodecaedrano, C 20 H 20 , com bromos, seguido por desbromagao. 50 A quimica 
dos fulerenos pequenos (< C 60 ) tern sido revisada. 51 

Desde 1985, a quimica do fulereno desenvolveu-se de seus primordios ate chegar a um 
campo amplamente estudado da ciencia, que esta cada vez mais focado em aplicagoes prati- 
cas. Os fulerenos tambem formam uma variedade de compostos quimicos atraves de reagoes 
em suas superficies e podem aprisionar atomos e pequenas moleculas em seu interior; esses 
aspectos da quimica do fulereno serao abordados no Capitulo 13. Foi descoberto em 2006 que 
um derivado hidrossoluvel de C 60 pode ser anexado a um anticorpo do melanoma; administrar 
este derivado com moleculas de medicamentos anticancer pode introduzir a droga diretamente 
no interior do melanoma. 52 O uso de fulerenos, nanotubos, pontos quanticos e outras nanopar- 
ticulas para a administragao de medicamentos tern sido revisado. 53 

Silicio e germanio cristalizam-se na estrutura do diamante. Eles tern ligagoes covalentes 
um pouco mais fracas do que o carbono como consequencia da sobreposigao menos eficiente 
de orbitais. Estas ligagoes mais fracas resultam em pontos de fusao mais baixos para o silicio 
- 1420 °C para Si e 945 °C para Ge, em comparagao com 4100 °C para o diamante - e maior 
reatividade quimica. Silicio e germanio sao semicondutores (Capitulo 7). 


XVI Estas distancias foram obtidas para um cristal geminado de C 60 em 110 K. (S. Liu, Y. Lu, M. M. Kappes, J. A. Ibers, 
Science, 1991, 254, 408.) Dados de difragao de neutrons em 5 K dao resultados ligeiramente diferentes: 139,1 pm na 
fusao dos aneis de 6 elementos e 145,5 pm na fusao dos aneis de 5 e 6 elementos (W. I. F. David, R. M. Ibberson, J. C. 
Matthew, K. Pressides, T. J. Dannis, J. P. Hare, H. W. Kroto, R. Taylor, D. C. M. Walton, Nature, 1991, 353, 147). 

XYn O shnbolo @ designa encapsulamento dentro da estrutura da gaiola. 
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FIGURA 8.24 (a) Parte da 

estrutura cristalina de Li 4 C 60 
polimerizado com ions de Li foi 
omitida. 54 (b) Parte da estrutura 
polimerica"zigue-zague"do 

C 6o( AsF 6^2 ( COm AsF 6 2_ 0miti " 
do), que representa cadeias de 
[C 60 ] 2+ ligado alternativamente 
por liga^oes simples C—C e 
aneis com quatro carbonos. 55 
(c) Dimero C 60 com liga^oes 
simples com grupos dietilfos- 
forilmetil (CH 2 P(0) (OEt) 2 ). 56 (d) 
Dimero PhCH 2 C 6Q —C 60 CH 2 Ph 
com ligagoes simples. 57 (e) 
H 2 O@C 60 . 49 ((a) Dados de S. 
Margadonna, D. Pontiroli, M. 
Belli,T. Shiroka, M. Ricco, M. 
Brunelli, J. Am. Chem. Soc., 2004, 
726,15032. (b) Dados M. Ricco, 

D. Pontiroli, M. Mazzani, F. Gian- 
ferrari, M. Pagliari, A. Goffredi, M. 
Brunelli, G. Zandomeneghi, B. 

H. Meier, T. Shiroka, J. Am. Chem. 
Soc., 2010, 132, 2064. (c-e) 

Dados de F. Cheng, Y. Murata, 

K. Komatsu, Org. Lett., 2002, 4 , 
2541. 

Desenhos das estruturas mole- 
culares (c-e) foram gerados com 
dados CIF, com atomos de hidro- 
genio omitidos para facilitar o 
entendimento. 


O estanho tem dois alotropos: uma forma de diamante (ct) mais estavel abaixo de 13,2 °C e 
uma forma metalica Q3) mais estavel em temperaturas mais altas. xvm O chumbo e inteiramente 
metalico e esta entre os metais mais densos e mais toxicos. 

8.6.2 Compostos 

Um equivoco comum e achar que o carbono seria limitado a coordenagao 4. Apesar de o carbono 
ser ligado a quatro ou menos atomos na grande maioria de seus compostos, muitos exemplos 
sao conhecidos em que o carbono tem numeros de coordenagao de 5, 6 ou superior. O carbono 
pentacoordenado e comum, com metila e outros grupos frequentemente formando pontes entre 
dois atomos de metais, como em A1 2 (CH 3 ) 6 (Figura 8.15). Ha tambem evidencias da existencia 
do ion pentacoordenado CH 5 + . 58 Os cluster compostos organometalicos contem atomos de car¬ 
bono, circundados por poliedros de atomos de metais; esses cluster carbonetos sao discutidos no 
Capitulo 15. Exemplos de atomos de carbono, tendo numeros de coordenagao 5, 6, 7 e 8 nesses 
clusters sao mostrados na Figura 8.25. 

CO e C0 2 , os oxidos de carbono mais conhecidos, sao gases incolores e inodoros. O mono- 
xido de carbono e um tipo raro, um composto estavel no qual o carbono formalmente tem apenas 
tres ligagoes. E extremamente toxico, formando um complexo vermelho brilhante com o ferro 
na hemoglobina, que tem uma maior afinidade pelo CO do que pelo 0 2 . O orbital molecular 
ocupado mais alto de CO esta concentrado no carbono (Capitulo 5); isso fornece a molecula uma 
oportunidade de interagir fortemente com uma variedade de atomos de metais, que por sua vez 
podem doar densidade eletronica atraves de seus orbitais d para orbitais i r* vazios (LUMOs) no 
CO. Os detalhes de tais interagoes serao descritos mais minuciosamente no Capitulo 13. 


xvm Estas formas ndo sao semelhantes as formas a e [3 do grafite (Figura 8.18). 
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FIGURA 8.25 Numeros de coordenagao elevados do carbono. 


O dioxido de carbono e conhecido como um componente da atmosfera da Terra - embora 
apenas quinto em abundancia, depois de nitrogenio, oxigenio, argonio e vapor d’agua - e como 
o produto da respiragao, da combustao e de outros processos naturais e industrials. Foi o pri- 
meiro componente gasoso a ser isolado do ar, por Joseph Black, em 1752. O C0 2 ganhou atengao 
internacional por causa de seu papel no efeito “estufa” e do potencial aquecimento atmosferico, 
alem de outras consequencias climaticas de um aumento na abundancia de C0 2 . Por causa das 
energias dos niveis vibracionais do dioxido de carbono, ele absorve uma quantidade significativa 
de energia termica e, portanto, age como uma especie de cobertor atmosferico. Desde o inicio 
da Revolugao Industrial, a concentragao de dioxido de carbono na atmosfera tern aumentado 
substancialmente, um aumento que vai continuar indefinidamente, a menos que mudangas poli- 
ticas importantes sejam feitas pelas nagoes industrializadas. As consequencias de um aumento 
contmuo no C0 2 atmosferico sao dificeis de prever; a dinamica da atmosfera e extremamente 
complexa, e a interagao entre a composigao atmosferica, a atividade humana, os oceanos, os 
ciclos solares e outros fatores ainda nao esta bem compreendida. 

O carbono forma varios anions, especialmente em combinagao com os metais mais eletropo- 
sitivos. Nestes compostos de carbeto , existe consideravel ligagao covalente, bem como ionica, com 
a proporgao de cada uma dependendo do metal. Os ions de carbeto melhor caracterizados sao: 


Ion 

Nome comum 

Nome sistematico 

Exemplo 

Principal produto da 
hidrolise 

C 4- 

Carbeto ou metanida 

Carbeto 

ai 4 c 3 

ch 4 

c 2_ 

Acetileto 

Dicarbeto (2-) 

CaC 2 

H—C=C—H 

c 4_ 


Tricarbeto (4-) 

Mg 2 C 3 a 

H 3 C—C=C—H 


a Este e o unico composto conhecido que possui o ion C 3 4 . 


Os carbetos podem liberar moleculas organicas em reagoes com a agua. Por exemplo: 
A1 4 C 3 + 12 H 2 0-> 4 Al(OH) 3 + 3 CH 4 


CaC 2 + 2 H 2 0-> Ca(OH) 2 + HC=CH 















#Na 

Oci 

FIGURA 8.26 Estruturas cristalinas de NaCI e CaC 2 . 



O carbeto de calcio, CaC 2 , e o mais importante dos carbetos metalicos. Sua estrutura cris- 
talina se assemelha a do NaCI, com unidades C 2 2- paralelas (Figura 8.26). Antes dos gases 
comprimidos estarem prontamente dispomveis, o carbeto de calcio era usado como uma fonte 
de acetileno para ilumina 9 ao e soldagem; os primeiros automoveis tinham farois de carbeto. 

Pode parecer surpreendente que o carbono, com sua vasta gama de literalmente milhoes 
de compostos, nao seja o elemento mais abundante neste grupo. De longe o elemento mais 
abundante do Grupo 14 na Terra e o silicio, que compreende 27% da crosta terrestre em massa 
eeo segundo em abundancia depois de oxigenio; o carbono e o decimo setimo em abundan- 
cia. O silicio, com suas propriedades semimetalicas e de enorme importancia na industria de 
semicondutores. 

Na natureza, o silicio ocorre quase exclusivamente em combina^ao com o oxigenio, com 
muitos minerais contendo unidades estruturais tetraedricas de Si0 4 . O dioxido de silicio, Si0 2 , 
ocorre em uma variedade de formas na natureza, a mais comum delas e o quartzo a (alfa), o 
principal constituinte do arenito e do granito. O Si0 2 e industrialmente importante como o prin¬ 
cipal componente do vidro; em forma finamente dividida como suporte cromatografico (silica 
gel) e substrato catalisador; como um coadjuvante de filtragem (como terra das diatomaceas, 
fragmentos de diatomaceas, algas unicelulares minusculas); e muitas outras aplica 9 oes. 

As unidades estruturais de Si0 4 ocorrem na natureza em silicatos, compostos em que essas 
unidades podem ser fundidas pelo compartilhamento de cantos, arestas ou faces de diversas 
maneiras. Exemplos de estruturas de silicato sao mostrados na Figura 8.27. Extensas discussoes 
dessas estruturas podem ser encontradas na literatura quimica. 59 

Com o carbono formando a base para um numero imenso de compostos organicos, e inte- 
ressante pensar se o silicio ou outros membros deste grupo poderiam formar uma gama de com¬ 
postos igualmente vasta. Esse nao parece ser o caso; a capacidade de ligar-se (formar liga 9 oes 
com outros atomos do mesmo elemento) e muito menor para os outros elementos do Grupo 14 
do que para o carbono, e os hidretos destes elementos tambem sao muito menos estaveis. 

O silano, SiH 4 , e estavel e, como o metano, e tetraedrico. No entanto, apesar de silanos (de 
formula Si n H^ + 2 ) de ate oito atomos de silicio de comprimento terem sido sintetizados, sua 
estabilidade diminui muito com o aumento do comprimento da cadeia; Si 2 H 6 , dissilano, sofre 
decomposi 9 ao muito lenta, mas Si 8 H 18 se decompoe rapidamente. Nos ultimos anos, alguns 
compostos contendo liga 9 oes Si=Si foram sintetizados, mas nao ha nenhuma promessa de uma 
quimica de especies Si com liga 9 oes multiplas comparaveis em diversidade com a quimica dos 
compostos organicos insaturados. Germanos de formulas GeH 4 a Ge 5 H 12 foram desenvolvi- 
dos, assim como SnH 4 (estanano), Sn 2 H 6 e pequenas quantidades do PbH 4 altamente reativo 
(plumbano) e outros hidretos do Grupo 14, 60 mas a quimica nesses casos e ainda mais limitada 
do que a dos silanos. 
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(e) 


[ Si 2°5 2 ]« rede 

(f) 


FIGURA 8.27 Estruturas do silicato. (Publicado em "Chemistry of the Elements", Greenwood et al., pp. 403,405, 
Figuras 9.7, 9.9 e 9.10, Copyright Elsevier (1984).) 


Por que os silanos e outros compostos analogos sao menos estaveis (mais reativos) do que 
os hidrocarbonetos correspondentes? Em primeiro lugar, a ligagao Si—Si e mais fraca que a 
ligagao C—C (energias de ligagao aproximadas, 340 e 368 kJ mol -1 , respectivamente), e as liga- 
goes Si—H sao mais fracas do que ligagoes C—H (393 versus 435 kJ mol -1 ). O silicio e menos 
eletronegativo (1,92) do que o hidrogenio (2,30) e e, portanto, mais suscetivel ao ataque nucleofi- 
lico; ele contrasta com o carbono, que e mais eletronegativo (2,54) do que o hidrogenio. Atomos 
de silicio tambem sao maiores e, portanto, proporcionam maior area de superficie para ataque 
por nucleofilos. Alem disso, os atomos de silicio tern orbitais d baixos, que podem atuar como 
aceptores de pares de eletrons de nucleofilos. Argumentos semelhantes podem ser usados para 
descrever a alta reatividade dos germanos, estananos e plumbanos. Acredita-se que os silanos 
sejam decompostos pela eliminagao de: SiH 2 atraves de um estado de transigao com uma ponte 
de hidrogenio (Figura 8.28). Esta reagao pode ser usada para preparar silicio de altissima pureza. 

O silicio elementar tern a estrutura do diamante. O carbeto de silicio, SiC, ocorre em muitas 
formas cristalinas, algumas com base na estrutura do diamante e algumas com base na estrutura 
da wurtzita (Figuras 7.6 e 7.8(b)). O carborundo, uma forma de carbeto de silicio, e usado como 
um abrasivo, com uma dureza quase tao grande quanto a do diamante e uma baixa reatividade 
quimica. SiC tambem tern atraido interesse como um semicondutor de alta temperatura. 


H H 


H H 


H 


H—Si—Si—H 

l\l 

H H 


-> H—Si -Si—H 

IV 
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H—Si—H + :SiH 0 


H 


Si +H 0 


FIGURA 8.28 Decomposigao de silanos. 
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Os elementos germanio, estanho e chumbo mostram uma importancia crescente do estado 
de oxidaqao 2+, um exemplo do efeito do par inerte. Por exemplo, todos os tres mostram dois 
conjuntos de haletos, de formula MX 4 e MX 2 . Para o germanio, os haletos mais estaveis tern 
a formula GeX 4 ; para o chumbo, e PbX 2 . Para os di-haletos, o metal apresenta um par iso- 
lado estereoquimicamente ativo. Isto leva a geometria curva para as moleculas gasosas e para 
estruturas cristalinas, em que o par isolado e evidente, como mostrado por SnCl 2 na margem 
desta pagina. 


sL 

< > 

Cl 95° Cl 


Gas 


Sn Sn 

a 1 


Cristalino 


8.7 Grupo 15 

O nitrogenio e o componente mais abundante da atmosfera terrestre (78,1% em volume). No 
entanto, o elemento so foi isolado em 1772, quando Rutherford, Cavendish e Scheele retiraram 
oxigenio e dioxido de carbono do ar. O fosforo foi inicialmente isolado da urina por Brandt em 
1669. Pelo fato de o elemento brilhar no escuro em exposiqao ao ar, foi nomeado em grego phos , 
“luz” e phoros , “trazer”. Os tres elementos mais pesados do Grupo 15 XIX foram isolados antes 
de nitrogenio e do fosforo. As datas da descoberta de arsenio, antimonio e bismuto sao desco- 
nhecidas, mas os alquimistas estudaram estes elementos antes do seculo XV. Os elementos do 
Grupo 15 abrangem a gama que vai desde comportamentos nao metalicos (nitrogenio e fosforo) 
ate o comportamento metalico (bismuto), com os elementos entre eles (arsenio e antimonio) tendo 
propriedades intermediarias. Propriedades fisicas selecionadas encontram-se na Tabela 8.9. 


TABELA 8.9 Propriedades dos elementos do Grupo 15 


Energia de 
ioniza^ao 
Elemento (kJ mol -1 ) 

Afinidade 
eletronica 
(kJ mol -1 ) 

Ponto de 
fusao (°C) 

Ponto de 
ebuli^ao (°C) 

Eletronegatividade 

N 

1402 

-7 

-210 

-195,8 

3,066 

P 

1012 

72 

44 a 

280,5 

2,053 

As 

947 

78 

b 

b 

2,211 

Sb 

834 

103 

631 

1587 

1,984 

Bi 

703 

91 

271 

1564 

2,01 c 


Fontes: dados de energias de ionizatjao citados neste capitulo sao de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits 
Derived from the Analyses of Optical Spectra, National Standard Reference Data Series, U.S. National Bureau of Standards, 
NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 1970, salvo indicagao em contrario. Valores de afinidade eletronica listados neste capitulo 
sao de H. Hotop e W. C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref Data, 1985, 14, 731. Os potenciais-padrao de eletrodos listados 
neste capitulo sao de A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan, eds., Standard Potentials in Aqueous Solutions, Marcel Dekker (for 
IUPAC), New York, 1985. As eletronegatividades citadas neste capitulo sao de J. B. Mann, T. L. Meek e L. C. Allen, J. Am. 
Chem. Soc., 2000, 122, 2780, Tabela 2. Outros dados sao de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, 
Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, exceto onde anotado. 

a o;-P 4 ; b Sublima a 615 °C; c Valor aproximado 


8.7.1 Os elementos 

O nitrogenio, um gas diatomico incolor, possui uma tripla ligaqao nitrogenio-nitrogenio muito 
curta (109,8 pm). A estabilidade incomum desta ligaqao e responsavel pela baixa reatividade do 
N 2 . O nitrogenio e apropriado como uma atmosfera inerte para reaqoes que sao sensiveis ao oxi¬ 
genio ou a umidade. O nitrogenio liquido a 77 K e um refrigerador barato para estudar reaqoes, 
aprisionando vapores solventes e refrigerando os magnetos supercondutores (para preservar o 
refrigerador de helio liquido, que ferve a 4 K). 

O fosforo tern muitos alotropos, sendo o fosforo branco, que existe em duas modificaqoes, 
a- P 4 (cubica) e [5- P 4 (hexagonal), o mais comum. A condensaqao de fosforo gasoso ou liquido, 
os quais contem moleculas de P 4 tetraedricas, produz principalmente a forma a , que se converte 
lentamente para a forma f3 acima de -76,9 °C. Durante a oxidaqao no ar, a- P 4 emite uma luz 
verde-amarela, um exemplo de fosforescencia conhecida desde a antiguidade; o fosforo branco 
e comumente armazenado debaixo d’agua para retardar sua oxidaqao. 


XIX Os elementos deste grupo sao chamados as vezes de pnicogenios ou pnictogenios. 
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O aquecimento do fosforo branco na ausencia de ar produz o fosforo vermelho, um material 
amorfo, polimerico. O fosforo preto e a forma mais termodinamicamente estavel, obtida por 
aquecimento de fosforo branco em pressoes muito altas. O fosforo preto converte-se em outras 
formas em pressoes ainda maiores. Exemplos dessas estruturas sao mostrados na Figura 8.29. 
Informagoes detalhadas sobre alotropos do fosforo estao dispomveis. 61 

O fosforo existe como moleculas tetraedricas de P 4 nas fases liquida e gasosa. Em tempe- 
raturas muito elevadas, P 4 dissocia-se em P 2 . Quando se aproxima de 1800 °C, essa dissociagao 
atinge 50%. 

O fosforo branco (P 4 ) e prontamente acessivel industrialmente a partir de minerais de fos- 
fato, dai a alta demanda por rocha fosfatica (Tabela 8.1). O fosforo branco e dorado ou oxigenado 
para produzir moleculas de P(III) e P(V) (por exemplo, PC1 3 , PC1 5 , POCl 3 ). Estas sao materias 
-primas para compostos de fosforo de alta demanda (por exemplo, acido fosforico (Segao 8.7.2) 
e fosfinas). Uma area de investigagao bastante estimulada motivada por preocupagoes de susten- 
tabilidade e a incorporagao de atomos de fosforo a partir de fosforo branco, nestes compostos 
desejados sem a necessidade de sintetizar intermediaries dorados ou oxigenados. 62 A este res- 
peito, a “ativagao de P 4 ” esta sendo ativamente perseguida. 63 

Arsenio, antimonio e bismuto tambem apresentam alotropos. O alotropo de arsenio mais 
estavel e a forma cinza (ct), que e semelhante a forma romboedrica do fosforo. Na fase de vapor, 
o arsenio, assim como o fosforo, existe como As 4 tetraedrico. Antimonio e bismuto tambem 
tern formas a semelhantes. Estes tres elementos tern uma aparencia um pouco metalica, mas 
sao apenas moderadamente bons condutores. O arsenio e o melhor condutor neste grupo, mas 
tern uma resistividade eletrica quase vinte vezes maior que a do cobre. O bismuto e o elemento 
mais pesado que tern um nucleo nao radioativo; o polonio e todos os elementos mais pesados 
sao radioativos. 

Foram relatadas em 2009, as smteses, em solugao, e o isolamento de AsP 3 e SbP 3 , tetraedros 
semelhantes a P4. 64 Esses interpnictideos sao reagentes potencialmente uteis em ciencia dos 
materials como fontes estequiometricas 1:3 de elementos do Grupo 15. 


Ions 

Por mais de um seculo, as unicas especies isolaveis contendo exclusivamente nitrogenio eram 
N 2 , nitreto (N 3_ ) e azida sodica (N 3 “). Nitretos principalmente de carater ionico sao formados 
por litio e pelos elementos do Grupo 2. A smtese de nitreto de sodio, Na 3 N, era um desafio de 





FIGURA 8.29 Alotropos do fosforo. (Publicado em "Chemistry of the Elements", Greenwood et al., p.558, Copy¬ 
right Elsevier (1984).) 




















































longa data. Este composto explosivo nao foi preparado com exito ate 2002, a partir de feixes 
atomicos de sodio e de nitrogenio em temperaturas de nitrogenio liquido. 65 O nitreto e um ligante 
pi-doador forte para os metais de transigao (Capitulo 10). 

Os compostos metalicos ionicos dos Grupo 1 e 2 de N 3 “ linear sao conhecidos. Muitos com- 
postos azida covalentes tambem sao conhecidos. Por exemplo, os elementos do Grupo 15 mais 
pesados formam anions caracterizados estruturalmente [E(N 3 ) 4 ]“ (E = As, Sb) e [Bi(N 3 ) 5 (DMSO)]“ 
(Figura 8.30). 66 

Embora C 2 2- e 0 2 2- fossem muito conhecidos, N 2 2_ (diazenida) nao foi caracterizado ate 
2001. 67 Em SrN 2 , a distancia de ligagao N—N e de 122,4 pm, comparavel aos 120,8 pm na 
molecula 0 2 isoeletronica e muito mais do que os 109,8 pm em N 2 . A primeira diazenida de 
metais alcalinos, Li 2 N 2 , foi isolada apos o tratamento de LiN 3 em 750 K e aproximadamente 
89000 atm! 68 

Uma nova especie, N 5 + , foi relatada em 1999: 

N 2 F + [AsF 6 ]- + HN 3 -> N 5 + [AsF 6 ]“ + HF 

N 5 + [AsF 6 ]“ nao e estavel em temperatura ambiente, mas pode ser preservado por varias 
semanas a -78 °C. O ion N 5 + tern uma estrutura em forma de V, dobrada no nitrogenio central 
e linear nos atomos circundantes. 69 

Tern havido interesse consideravel em sintetizar o ion pentazolato, ciclo- N 5 “, que equivaleria 
eletronicamente para o ion ciclopentadieno, C 5 H 5 “, um ligante-chave na quimica organometalica 
(Capitulo 13). Embora N 5 “ tenha sido detectado em fase gasosa, o isolamento de compostos N 5 “ 
nao foi relatado. 70 Com base em estudos de marcagao com 15 N, foi detectado que as misturas de 
HN 5 /N 5 “ em solugao tern vidas muito curtas a - 40 °C em relagao a formagao de N 3 “ e N 2 71 No 
entanto, o ciclo- P 5 isoeletronico foi preparado, mais notavelmente como um ligante no primeiro 
carbono metaloceno livre (Segao 15.2.2). 72 Alem disso, tanto P 4 2- quanto As 4 2_ foram relatados, 
ambos com geometrias quadradas 73 e N 4 4- foi relatado como uma ponte ligante 74 

Embora fosforetos, arsenetos e outros compostos do Grupo 15 sejam conhecidos com formu¬ 
las que sugerem que sejam ionicos (por exemplo, Na 3 P, Ca 3 As 2 ), esses compostos sao geralmente 
brilhantes e tern boa condutividade termica e eletrica, propriedades mais consistentes com uma 
ligagao metalica do que com uma ligagao ionica. 



FIGURA 8.30 Estruturas moleculares de (a) [As(N 3 ) 4 ] _ , (b) [Sb(N 3 ) 4 ] _ e (c) [Bi(N 3 ) 5 (DMSO)] _ (DMSO = Dimetil- 
sulfoxido). (Estruturas moleculares criadas com dados CIF, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o 
entendimento.) 


8.7.2 Compostos 
Hidretos 

Alem da amonia, o nitrogenio forma os hidretos N 2 H 4 (hidrazina), N 2 H 2 (diazeno ou diimida) 
e HN 3 (acido hidrazoico) (Figura 8.31). 

A amonia e de grande importancia industrial. Mais de 80% da amonia produzida e usada em 
fertilizantes, com usos adicionais que incluem a smtese de explosivos, fibras sinteticas - como 
nylon, rayon e poliuretanos - e uma grande variedade de compostos. A amonia liquida e usada 
como um solvente ionizante nao aquoso. 
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N 2 + 3H 2 - > 2 NH 3 


F 



FIGURA 8.32 Estrutura mo¬ 
lecular de [N 2 F][SbF 6 ] gerada a 
partir de dados CIF. 
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FIGURA 8.31 Flidretos de nitrogenio. Ligagoes multiplas em acido hidrazoico nao sao mostradas. (Dados dos 
angulos de ligagao de distancias de A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 5th ed., Oxford University Press, New 
York, 1984.) 


Na natureza, a amonia e produzida pela agao de bacterias fixadoras de nitrogenio no N 2 
atmosferico em condigoes muito suaves (temperatura ambiente e pressao de N 2 de 0,8 atm). Essas 
bacterias contem nitrogenases, enzimas contendo ferro e molibdenio que catalisam a formagao 
de NH 3 . Industrialmente, a amonia e sintetizada a partir de seus elementos pelo processo de 
Haber-Bosch, que tipicamente usa ferro finamente dividido como catalisador, com atividade 
reforgada pela adigao de sais de potassio. Mesmo com um catalisador, este processo e muito 
mais dificil do que a via catalisada pela nitrogenase nas bacterias; tipicamente, sao necessarias 
temperaturas acima de 380 °C e pressoes de aproximadamente 200 atm. Fritz Haber ganhou o 
Premio Nobel de 1918 por essa descoberta e recebeu creditos por ter possibilitado a produgao 
de fertilizantes comerciais e por ajudar a Alemanha na Primeira Guerra Mundial a substituir 
nitratos importados usados em explosivos. O N 2 para este processo e obtido por destilagao fra- 
cionada de ar liquido, e H 2 e obtido a partir de hidrocarbonetos (Segao 8.2.1). 

Em fungao do alto consumo global de energia necessario para produzir NH 3 , ha grande 
interesse em sintetizar NH 3 a partir de seus elementos originais em condigoes mais brandas. A 
produgao de amonia derivada de N 2 por meio de um complexo de ferro, um redutor de potassio 
e H 2 , relatada por Holland em 2011, e um feito muito importante. 75 

A oxidagao da hidrazina e altamente exotermica: 

N 2 H 4 + 0 2 -> N 2 + 2 H 2 0 A H° = -622 kJ moE 1 

O uso mais importante da hidrazina e de seus derivados metila e em combustiveis de 
foguetes. A hidrazina e um agente redutor versatil em solugoes acidas (como o ion hidrazonio 
protonado, N 2 H 5 + , consulte os diagramas de Latimer e Frost na Segao 8.1.4) e basicas. 

Os isomeros cis e trans do diazeno sao estaveis somente em temperaturas muito baixas. Os 
derivados de fluor, N 2 F 2 , sao mais estaveis. Ambos os isomeros de N 2 F 2 mostram as distancias 
N—N compativeis com ligagoes duplas (cis 120,9 pm; trans 122,4 pm). O aprimoramento das 
smteses de cis- N 2 F 2 e trans- N 2 F 2 e um exame rigoroso do mecanismo de isomerizagao cis-trans 
foram relatados em 2010. 76 Em uma reagao tecnicamente desafiadora, cw-N 2 F 2 reage com SbF 5 
em HF anidro para produzir [N 2 F][SbF 6 ] (Figura 8.32). A distancia media de N—N de 110 pm 
em compostos N 2 F + e quase identica a distancia de ligagao tripla em N 2 , de 109,8 pm. 

A fosfina, PH 3 , e um gas altamente toxico. Tern atragoes intermoleculares significativa- 
mente mais fracas do que NH 3 em estado solido; seus pontos de fusao e ebuligao sao muito 
inferiores aos da amonia (-133,5 °C e -87,5 °C para PH 3 versus -77,8 °C e -34,5 °C para NH 3 ). 
As fosfinas (PR 3 (R = H, alquila ou arila)), fosfitos (P(OR) 3 ), arsinas AsR 3 e estibinas, SbR 3 , 
sao ligantes importantes na quimica de coordenagao e de organometalicos. 

Oxidos e oxions de nitrogenio 

Oxidos de nitrogenio e ions contendo nitrogenio e oxigenio estao resumidos na Tabela 8.10. O 
oxido nitroso, N 2 0, e usado como um anestesico odontologico e um propulsor de aerossois. Na 
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decomposigao atmosferica, N 2 0 produz seus gases originais inocuos e e um substituto ambien- 
talmente aceitavel para os clorofluorocarbonos. Por outro lado, o N 2 0 contribui para o efeito 
estufa e sua concentragao na atmosfera esta aumentando. O comportamento do oxido nitroso 
como um ligante tem sido revisto. 77 O oxido nitrico, NO, tambem e um ligante (Capitulo 13) e 
tern muitas fungoes biologicas. 

Os gases N 2 0 4 e N0 2 formam um par interessante. Nas condigoes normais de temperatura e 
pressao, ambos existem em quantidades significativas em equilibrio. N 2 0 4 incolor, diamagnetico 
tem uma ligagao N—N fraca que pode dissociar-se prontamente para produzir N0 2 marrom, 
paramagnetico. 

O oxido nitrico e formado na combustao de combustiveis fosseis e esta presente em esca- 
pamentos de veiculos e nas chamines de usinas; ele tambem pode ser formado pela agao dos 
raios atmosfericos sobre N 2 e 0 2 . Na atmosfera, NO e oxidado a N0 2 . Estes gases, muitas vezes 
coletivamente designados NO x , contribuem para a chuva acida, principalmente porque o N0 2 
reage com a agua atmosferica para formar o acido nitrico. Acredita-se tambem que oxidos de 
nitrogenio sejam importantes na destruigao da camada de ozonio da Terra (Segao 8.8.1). 

O acido nitrico e de imensa importancia industrial, especialmente na smtese de nitrato de 
amonio, um sal usado principalmente como fertilizante. NH 4 N0 3 e termicamente instavel e sofre 
uma decomposigao violentamente exotermica em altas temperaturas. Atualmente, sua utilizagao 
em explosivos comerciais situa-se em segundo lugar em importancia, perdendo apenas para seu 
uso como fertilizante. 

O acido nitrico e sintetizado comercialmente atraves de dois oxidos de nitrogenio. No pri- 
meiro, a amonia reage com oxigenio usando um catalisador de platina-rodio para formar o oxido 
nitrico, NO: 


N 2 0 4 (g) ^ 2N0 2 (g) 
A H° = 57,20 kJ mol -1 


3 N0 2 + H 2 0 


2 HN0 3 +NO 


2 NH 4 NO 3 


2 N 2 + 0 2 + 4 H 2 0 


4 NH 3 + 5 0 2 -> 4 NO + 6 H 2 0 

O oxido nitrico e entao oxidado pelo ar e pela agua: 


2 NO + 0 2 -> 2 N0 2 

3 N0 2 + H 2 0-> 2 HN0 3 + NO 

O primeiro passo, oxidagao de NH 3 , requer um catalisador, que e especifico para a geragao 
de NO. Caso contrario, pode ocorrer oxidagao para formar N 2 : 


4 NH 3 + 3 0 2 -> 2 N 2 + 6 H 2 0 

Um oxianion de nitrogenio adicional e o peroxinitrito, ONOO - , cuja estrutura tem conforma- 
goes diferentes. 78 A estrutura de uma conformagao de ONOO - e mostrada na Figura 8.33; uma 
forma distorcida com diferentes angulos e uma distancia N—O diferente tambem e encontrada 
no cristal. O peroxinitrito pode desempenhar um papel importante na defesa celular contra a 
infecgao e na quimica ambiental da agua. 79 

O nitrogenio apresenta quimica redox rica em solugao aquosa, conforme indicado pelos 
diagramas de Latimer e de Frost na Segao 8.1.4. 



Angulo do diedro 

FIGURA 8.33 Estrutura do 
peroxinitrito. 


EXERCICIO 8.6 


Use os diagramas de Latimer e Frost para o nitrogenio em solugao acida (Segao 8.1.4) para 
determinar o potencial para HN0 2 - > N 2 H 5 + . 


EXERCICIO 8.7 


Mostre se a decomposigao de NH 4 N0 3 (2 NH 4 N0 3 -> 2 N 2 + 0 2 + 4 H 2 0) pode ser uma 

reagao espontanea, baseada nos potenciais dados no Apendice B-7, determinando tanto E° 
quanto AG°. 


Entre os acidos, o acido fosforico, H 3 P0 4 , situa-se em segundo lugar, perdendo somente para 
o acido sulfurico na produgao industrial. Um metodo comum de preparagao envolve a combustao 


P 4 + 5 0 2 —> P 4 O 10 
P 4 O 10 + 6 H 2 0 -> 4 H 3 P0 4 
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TABELA 8.10 Compostos e ions contendo nitrogenio 


Formula 

Nome 

Estrutura 3 

n 2 o 

Oxido nitroso 

N^N^O 

NO 

Oxido mtrico 

115 

N=0 

N0 2 

Dioxido de 
nitrogenio 

°^° 

134° 

n 2 o 3 

Trioxido de 
dinitrogenio 

105° 

Ox\ &0 

>i3o ° 

nt-O 

n 2 o 4 

Tetroxido de 
dinitrogenio 

0 0 

N —N )135° 

O 0 

n 2 o 5 

Pentoxido de 
dinitrogenio 

O 0 

\ / 

N —O —N 

o 7 

NO + 

Nitrosonio 
ou nitrosila 

106 

N = 0 

N0 2 + 

Nitronio ou 
nitrila 

115 

0 = N = 0 

no 2 _ 

Nitrito 

/N\ 

O O 

2 

o 

w 1 

Nitrato 

0 

| Nl20° 
\t^n ; 

O 0 

2 

o 

1 

Hiponitrito 

o 

\ 

2 

II 

2 

\ 

O 

N0 4 3 “ 

Ortonitrato 

o 



,'N^ 

O / 0 

o 

hno 2 

Acido nitroso 

H-' 02 " 

V±V 

„V"o 

hno 3 

Acido mtrico 

102 ° 

o^)" 

114° ^ 


oxigenio 


Notas 


pf = -90,9 °C; pe = -88,5 °C 

pf = —163,6 °C; pe = —151,8 °C; ordem de ligagao aproxi- 
madamente 2,5; paramagnetica 

Marrom, gas paramagnetico; existe em equilfbrio com N 2 0 4 ; 

2 N0 2 N 2 0 4 

pf = —100,1 °C; dissocia-se acima do ponto de fusao: 

N 2 0 3 NO + N0 2 


pf = —11,2 °C; pe = —21,15 °C; dissocia-se em 2 N0 2 
[A//(dissociagao) = 57 kJ mol -1 ] 


Ligagao N — O — N pode ser dobrada; consiste de 
N0 2 + N0 3 _ no solido 

Isoeletronico com CO 
Isoeletronico com C0 2 

Distancia N — O varia de 113 a 123 pm, e o angulo de ligagao 
varia de 116° a 132°, dependendo do cation; ligante versatil 
(ver Capftulo 9) 

Forma compostos com quase todos os metais; como ligante, 
tern uma variedade de modos de coordenagao 


Agente redutor 


Sais de Na e K conhecidos; decompoe-se na presenga de 
H 2 0 e C0 2 


Acido fraco (pK a = 3,3 a 25 °C); desproporcionais: 

3 HN0 2 s H 3 0 + + 2 NO + N0 3 _ em solugao aquosa 


Acido forte em solugao aquosa; solugoes aquosas concentradas 
sao fortes agentes oxidantes 


Fonte: Dados de N. N. Greenwood e A. Eamshaw, Chemistry of the Elements , Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, pp. 508-545. 
a Distancias em pm 
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do fosforo fundido, pulverizado em uma mistura de ar e vapor em uma camara de ago inoxidavel. 
0 intermediary P 4 O 10 e convertido para H 3 P0 4 . O acido fosforico tambem e sintetizado pelo 
tratamento de minerais de fosfato com acido sulfurico: 

Ca 3 (P0 4 ) 2 + 3 H 2 S0 4 -> 2 H 3 P0 4 + 3 CaS0 4 


8.8 Grupo 16 

Os elementos do Grupo 16, ou calcogenios , abrangem uma gama de comportamentos que vao 
desde nao metalicos (oxigenio, enxofre e selenio) a metalicos (polonio), com o telurio tendo 
propriedades intermediarias. As propriedades fisicas selecionadas encontram-se na Tabela 8.11. 

8.8.1 Os elementos 

Os primeiros dois elementos do Grupo 16 sao conhecidos como o 0 2 , o gas incolor que com- 
preende cerca de 21% da atmosfera terrestre, e o enxofre, um solido nao metalico amarelo. O 
terceiro elemento, o selenio, e importante no processo de xerografia. Um composto vermelho 
brilhante, formado por uma combinagao de CdS e CdSe, e usado em vidros coloridos. Apesar de 
o selenio elementar ser altamente toxico, tragos sao essenciais para a vida. O telurio e usado em 
pequenas quantidades em ligas metalicas, em matizagao de vidro e em catalisadores na industria 
da borracha. Todos os isotopos do polonio sao radioativos. Seu decaimento radioativo altamente 
exotermico tornou uma fonte de energia para satelites. 


TABELA i ll Propriedades dos elementos do Grupo 16 


Elemento 

Energia de 
ionizagao 
(kJ mol -1 ) 

Afinidade 
eletronica 
(kJ mol -1 ) 

Ponto de 
fusao (°C) 

Ponto de 

ebuligao (°C) Eletronegatividade 

O 

1314 

141 

-218,8 

-183,0 

3,610 

S 

1000 

200 

112,8 

444,7 

2,589 

Se 

941 

195 

217 

685 

2,424 

Te 

869 

190 

452 

990 

2,158 

Po 

812 

180 a 

250 a 

962 

2,19 a 


Fonte: dados de energias de ionizac^ao citados neste capftulo sao de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits 
Derived from the Analyses of Optical Spectra, National Standard Reference Data Series, U.S. National Bureau of Standards, 
NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 1970, salvo indicagao em contrario. Valores de afinidade eletronica listados neste capftulo 
sao de H. Hotop e W. C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref Data, 1985, 14, 731. Os potenciais-padrao de eletrodos listados neste 
capftulo sao A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan, eds., Standard Potentials in Aqueous Solutions, Marcel Dekker (para IUPAC), 
New York, 1985. As eletronegatividades citadas neste capftulo sao de J. B. Mann, T. L. Meek e L. C. Allen, J. Am. Chem. 
Soc., 2000, 122, 2780, Tabela 2. Outros dados sao de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, Pergamon 
Press, Elmsford, NY, 1984, exceto onde anotado. 

a Valores aproximados 


O enxofre, que ocorre como elemento livre em inumeros depositos naturais, e conhecido 
desde os tempos pre-historicos; e o enxofre “ brimstone ” citado na Biblia. O enxofre era de 
interesse consideravel para os alquimistas e, apos o desenvolvimento da polvora (uma mistura 
de enxofre, KN0 3 e carvao em po) no seculo XIII, para os lideres militares tambem. Embora 
o oxigenio seja difundido na atmosfera da Terra e, combinado com outros elementos, na crosta 
terrestre (que contem 46% de oxigenio em massa) e em corpos d’agua, o 0 2 puro so foi isolado 
e caracterizado na decada de 1770, por Scheele e Priestley. A smtese de oxigenio classica de 
Priestley pelo aquecimento de HgO com luz solar focada por uma lente de aumento e um marco 
na quimica experimental. Selenio (1817) e telurio (1782) foram descobertos logo depois e, por 
causa de suas semelhangas quimicas, foram nomeados em homenagem a Lua (do grego, selene) 
e a Terra (do latim, tellus). Marie Curie descobriu o polonio em 1898; como o radio, o polonio 
foi isolado em pequenas quantidades de toneladas de minerio de uranio. As propriedades fisicas 
destes elementos sao mostradas na Tabela 8.11. 
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Quimica dos elementos do grupo representative 


Oxigenio 

O oxigenio existe principalmente sob a forma diatomica 0 2 , mas tragos de ozonio, 0 3 , sao encon- 
trados na atmosfera superior e nas proximidades de descargas eletricas. 0 2 e paramagnetico e 0 3 
e diamagnetico. O paramagnetismo de 0 2 e a consequencia de dois eletrons com spins paralelos 
ocupando orbitais 7t*(2/?) (Segao 5.2.3). Alem disso, os dois estados excitados conhecidos de 0 2 
tern eletrons 7r* de spins opostos e tern mais energia em consequencia dos efeitos de energia de 
emparelhamento e energia de troca (ver Segao 2.2.3): 


Energia relativa (kJ mol ^ 1 

Estados excitados: 

11 


157,85 


t 


94,72 

Estado fundamental: 

t 

t 

0 


Esses estados eletronicos excitados de 0 2 podem ser alcangados quando os fotons sao absorvi- 
dos na fase liquida, durante colisoes moleculares; sob essas condigoes, um unico foton pode excitar 
simultaneamente duas moleculas que colidem. Estas absorgoes ocorrem na regiao visivel do espec- 
tro, a 631 e 474 nm e dao origem a cor azul do liquido. 80 Esses estados excitados sao importantes 
em muitos processos de oxidagao. Evidentemente, o 0 2 e essencial para a respiragao; a hemoglobina 
desempenha um papel fundamental na facilitagao do transporte de oxigenio para as celulas. 

Embora as fases de oxigenio molecular tenham sido estudadas por muitos anos, a estrutura 
molecular de uma fase de alta pressao, e-oxigenio, que consiste de moleculas tetramericas (0 2 ) 4 , 
ou 0 8 , so foi determinada em 2006. 81 Um alotropo vermelho escuro observado em pressoes entre 
10 e 96 GPa, 0 8 consiste em colegoes de unidades de 0 2 paralelas (Figura 8.34(a)). As unidades 
de 0 2 tern distancias de ligagao de 120(3) pm, comparaveis a distancia oxigenio-oxigenio em 
0 2 livre, 120,8 pm; a ordem de ligagao dentro de cada molecula de 0 2 nao e alterada signifi- 
cativamente apos a formagao desta fase. As distancias oxigenio-oxigenio entre as unidades 0 2 
sao muito maiores (218(1) pm). 

A ligagao entre as unidades 0 2 em e-oxigenio podem ser descritas como envoivendo os 
orbitais i r* de 0 2 . Estes orbitais no 0 2 livre estao ocupados por um unico eletron, tornando 
as moleculas paramagneticas. Quando quatro moleculas de 0 2 se combinam para formar uma 
unidade de 0 8 , dois orbitais i r* ocupados isoladamente de cada 0 2 se sobrepoem, gerando qua¬ 
tro orbitais ligantes e quatro antiligantes. A Figura 8.34(b) mostra um destes orbitais. Os oito 
eletrons disponiveis ocupam os orbitais ligantes, emparelhando todos esses eletrons, compativel 
com o diamagnetismo observado para O g . 82 



FIGURA 8.34 (a) Dimensoes de uma unidade de 0 8 em e-0 2 . (b) Intera^oes orbitais hipoteticas envolvendo 
orbitais n * de 0 2 em 0 8 . 
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O ozonio absorve radiagao ultravioleta abaixo de 320 nm, formando um escudo na atmos- 
fera superior que protege a superficie da terra dos efeitos prejudiciais da radiagao eletromagne- 
tica de alta energia. Existe uma preocupagao crescente, porque os poluentes atmosfericos estao 
esgotando a camada de ozonio, com o esgotamento mais grave situado sobre a Antartida, como 
resultado de variagoes sazonais na circulagao de ar de grandes altitudes. Na atmosfera superior, 
o ozonio e formado a partir de 0 2 : 

hv 

0 2 -> 2 0 A < 242 nm 

O + 0 2 ^ O3 

A absorgao de radiagao ultravioleta por 0 3 provoca sua decomposigao para 0 2 . Portanto, 
uma concentragao de ozonio em estado de equilibrio e alcangada na atmosfera superior, em uma 
concentragao normalmente suficiente para fornecer protegao ultravioleta significativa para a 
superficie da Terra. No entanto, alguns poluentes catalisam a decomposigao do ozonio. Exemplos 
incluem os oxidos de nitrogenio de aeronaves voando alto (os oxidos de nitrogenio tambem sao 
produzidos naturalmente em pequenas quantidades) e atomos de cloro de decomposigao fotolitica 
de clorofluorcarbonetos de aerossois e refrigerantes. Os processos que regulam a concentragao 
de ozonio na atmosfera sao extremamente complexos. As seguintes reagoes sao exemplos de 
processos que parecem estar envolvidos na atmosfera. Embora estas reagoes possam ser reali- 
zadas em laboratorio, a quimica computacional e usada frequentemente para modelar reagoes 
na atmosfera e propor caminhos alternativos para a deplegao do ozonio. 

no 2 + o 3 —> N0 3 + 0 2 

N0 3 -> NO + 0 2 

NO + 0 3 - > N0 2 + 0 2 

Liquido: 2 0 3 -> 3 0 2 


Cl + 0 3 -> CIO + 0 2 

CIO + o —> Cl + 0 2 
Liquido: 0 3 + O -> 2 0 2 


Cl, formado a partir da fotodecomposigao 
de clorofluorcarbonos 


O ozonio e um agente oxidante mais potente do que o 0 2 ; em solugao acida, somente o fluor 
e um agente oxidante mais potente que o ozonio entre os elementos. Varios 10 ns diatomicos e 
triatomicos de oxigenio sao conhecidos (Tabela 8.12). 


TABELA 8.12 Especies 0 2 e 0 3 neutras e ionicas 


1 Formula 

Nome 

Distancia 0—0 (pm) 

Notas: ( 

o 2 + 

Dioxigenil 

111,6 

Ordem de ligagao 2,5 

o 2 

Dioxigenio 

120,8 

Coordenadas para metais de transigao; 0 2 unicos 
(estado excitado) importantes em reagoes fotoquimi- 
cas; agente oxidante 

o 2 - 

Superoxido 

135 

Agente oxidante moderado; compostos mais estaveis 
sao K0 2 , Rb0 2 , Cs0 2 

o 

to 

1 

Peroxido 

149 

Forma compostos ionicos com os metais alcalinos, 

Ca, Sr, Ba; agente oxidante forte 

o 3 

Ozona 

127,8 

Angulo de ligagao 116,8°; agente oxidante forte; 
absorve em UV (abaixo de 320 nm) 

o 3 - 

Ozonida 

134 

Formado a partir da reagao de 0 3 com hidroxidos de 
metais alcalinos secos, decompoe-se para 0 2 “ 


Fonte: dados de Greenwood N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, Pergamon Press, Elmsford, NY, 
1984; K. P. Huber and G. Herzberg, Molecular Spectra and Molecular Structure. IV. Constants of Diatomic Molecules, Nos¬ 
trand Reinhold Company, New York, 1979. 
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Quimica dos elementos do grupo representative 


Enxofre 

Mais alotropos sao conhecidos para o enxofre do que para qualquer outro elemento, com a 
forma mais estavel em temperatura ambiente (ortorrombico, a-S 8 ) tendo oito atomos de enxo¬ 
fre organizados em um anel enrugado. A Figura 8.35 mostra tres dos alotropos de enxofre 
mais comuns. 83 

O aquecimento do enxofre resulta em interessantes alteragoes da viscosidade. A cerca de 119 °C, 
o enxofre derrete, produzindo um liquido amarelo, cuja viscosidade diminui gradualmente ate 
cerca de 155 °C (Figura 8.36). O maior aquecimento faz com que a viscosidade aumente muito. 
Acima de 159 °C, o liquido derrama muito lentamente. Acima de cerca de 200 °C, a viscosi¬ 
dade diminui lentamente, com o liquido adquirindo por fim uma tonalidade avermelhada em 
temperaturas mais elevadas. 84 



(a) (b) (c) 

FIGURA 8.35 Estruturas dos alotropos comuns do enxofre. (a) S 6 (b) S 7 (c) a-S 8 . 



FIGURA 8.36 A viscosidade do enxofre. 

A explicagao dessas alteragoes de viscosidade envolve a tendencia das ligagoes S-S para 
quebrar e se reformular em temperaturas elevadas. Acima de 159 °C, os aneis S 8 comegam a se 
abrir; as cadeias S 8 resultantes podem reagir com outros aneis S 8 para abri-los e formar cadeias 
S 16 , cadeias S 24 e assim por diante: 

~ -- s 16 -► s 24 -- • •• 

Quanto maiores forem as cadeias, mais poderao se entrelagar com as demais e maior sera a 
viscosidade. Aneis grandes tambem podem se formar pela ligagao das extremidades das cadeias. 
As cadeias com mais de 200000 atomos de enxofre sao formadas na temperatura de viscosi¬ 
dade maxima, proxima de 180 °C. Em temperaturas mais altas, a quebra termica das cadeias de 
enxofre ocorre mais rapidamente do que a propagagao das cadeias e o comprimento medio das 
cadeias diminui, com uma diminuigao na viscosidade. Em temperaturas muito elevadas, aumenta 
o numero de especies brilhantemente coloridas como S 3 , e o liquido assume uma coloragao 
avermelhada. Quando o enxofre fundido e derramado em agua fria, forma-se um solido elastico 
que pode ser moldado facilmente. No entanto, esta forma eventualmente converte-se para uma 
forma a amarelo cristalino, o alotropo termodinamicamente mais estavel, que consiste de aneis 
S 8 novamente. 

O acido sulfurico tern sido produzido ha aproximadamente quatrocentos anos. O processo 
moderno para produzir H 2 S0 4 comega com a smtese de S0 2 , por combustao de enxofre ou por 
ustulagao (aquecimento na presenga de oxigenio) dos minerais sulfetos: 
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S + 0 2 - > S0 2 Combustao do enxofre 

M x S y + 0 2 - > y S0 2 + Ustulagao de minerio de sulfeto 

S0 2 e entao convertido em S0 3 pela reagao exotermica 

2 S0 2 + 0 2 ^ 2 S0 3 

usando V 2 0 5 ou outro catalisador apropriado em um conversor catalitico de multiplos estagios 
(varias etapas sao necessarias para alcangar altos rendimentos de S0 3 ). O S0 3 entao reage com 
agua para formar acido sulfurico: 

S0 3 + H 2 0-> h 2 so 4 

Se S0 3 e passado diretamente na agua, e formado um fino aerossol de goticulas de H 2 S0 4 . 
Para evitar isso, o S0 3 e absorvido em solugao de H 2 S0 4 98% para formar acido dissulfurico, 
H 2 S 2 0 7 (oleo): 

S0 3 + H 2 S0 4 -> H 2 S 2 0 7 

O H 2 S 2 0 7 entao e misturado com agua para formar acido sulfurico: 

H 2 S 2 0 ? + H 2 0 ^ 2 H 2 S0 4 

O acido sulfurico e um liquido viscoso denso (1,83 g cm -3 ), que reage exotermicamente 
com a agua. Quando o acido sulfurico concentrado e diluido com agua, e essencial adicionar o 
acido cuidadosamente a agua; adicionar agua ao acido pode produzir respingos, porque a solugao 
na parte superior pode ferver. O acido sulfurico tambem tern uma alta afinidade pela agua, e 
atua como um agente desidratante. Por exemplo, o acido sulfurico faz com que o agucar sofra 
combustao total por desidratagao, deixando o carbono remanescente, e pode causar queimaduras 
graves e rapidas nos tecidos humanos. 

Muitos compostos e ions que contem enxofre e oxigenio sao conhecidos; muitos destes sao 
importantes acidos ou bases conjugadas. Informagoes uteis sobre estes compostos e ions estao 
resumidas na Tabela 8.13. 

O desafio de compreender o papel do enxofre nas nitrogenases e hidrogenases biologicas 
motiva a pesquisa extensiva para preparar modelos destas enzimas e conduz grande parte do 
trabalho atual que envolve compostos de enxofre. 85 A capacidade de catalisar a fixagao do nitro- 
genio e a redugao dos ions hidrogenio para o gas de hidrogenio em condigoes brandas em escala 
industrial economizaria uma quantidade significativa de energia. Esses desafios tambem estao 
na vanguarda da investigagao da quimica inorganica moderna. 

Outros elementos 

O selenio, um elemento toxico, e o telurio tambem existem em uma variedade de formas alotro- 
picas, enquanto o polonio, um elemento radioativo, existe em dois alotropos metalicos. O selenio 
e um fotocondutor - um condutor normalmente pobre, mas um bom condutor na presenga de luz. 
E usado extensamente em xerografia, em celulas fotoeletricas e em dispositivos semicondutores. 

8.9 Grupo 17: os halogenios 

Os compostos contendo halogenios (grego, halos + gen, “formador de sal”) sao utilizados desde 
a antiguidade, com o primeiro uso provavelmente sendo o sal da rocha ou sal marinho (principal- 
mente NaCl) como um conservante de alimentos. O isolamento e a caracterizagao dos elementos 
neutros, no entanto, ocorreu em um tempo relativamente recente. 86 

8.9.1 Os elementos 

Van Helmont reconheceu pela primeira vez o cloro como um gas, aproximadamente em 1630. 
Scheele conduziu estudos cuidadosos sobre o cloro na decada de 1770 (o acido cloridrico, que 
foi usado nessas smteses, tinha sido preparado pelos alquimistas cerca de 900 dC). O iodo foi 
obtido por Courtois em 1811, por sublimagao do produto da reagao de acido sulfurico com 
cinzas de algas marinhas. Balard obteve o bromo em 1826 pela reagao de cloro com MgBr 2 , 
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TABELA 8.13 Moleculas e ions que contem enxofre e oxigenio 


Formula 

Nome 

Estrutura 3 

Notas 

S0 2 

Dioxido de 
enxofre 

°U° 

119° 

pf = —'75,5 °C; pe = —10,0 °C; gas incolor, asfixiante; produto 
da combustao de enxofre elementar 

S0 3 

Trioxido de 
enxofre 

0 

0^ 0 

pf = —16,9 °C; pe — 44,6 °C; formado a partir da oxidagao de S0 2 : 

S0 2 + 2 0 2 -^ S0 3 ; em equilibrio com trimero S 3 0 9 em fases 

llquida e gasosa; reage com agua para formar acido sulfurico 


Trimero 

0 0 

1 




c Oi, 

0 


i 

o 

c n 

Sulfito 

o/> 
o 106° 

Base conjugada de HS0 3 7 formada quando S0 2 se dissolve 
na agua 

i 

O 

m 

Sulfato 

0 

O/^O 

0 

Simetria T d , ion extremamente comum, utilizado em analise 
gravimetrica 

s 2 0 3 2 “ 

Tiossulfato 

„s 

8l , 

0 / ^0 

0 

Agente redutor moderado, usado na determinagao analitica de I 2 : 

I 2 + 2 S 2 0 3 2- -2 I" + S 4 0 6 2- 

s 2 o 4 2 “ 

Ditionito 

. s^p-s 108° 

S/: 

0 /o 99° Vp 

Ligagao S — S muito longa; dissocia-se para S0 2 _ : 

S 2 0 4 2 v 2 S0 2 ; sais de Zn e Na usados como 

agentes redutores 


s 2 o 8 2 - 

Peroxodissulfato 

^ S0 3 

o— 1 o / 

/ 

°3 S 

Agente oxidante util, prontamente reduzido a sulfato: 
S 2 0 8 2- + 2 e" 2 SO/ - , E° 2,01 V 

h 2 so 4 

Acido sulfurico 

o 

R \^,S^ 

o 0 / -0 

Simetria C 2 pf = 10,4°C;pe = ~300°C(dec); 
acido forte em solugao aquosa; sofre autoionizagao: 

2 H 2 S0 4 H 3 S0 4 + + HS0 4 “ pK 3,57 a 25 °C 



X H 



Fonte: Dados de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements , Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, pp. 821-854. 
a Distancias em pm 


que era encontrado nos pantanos de agua salgada. Embora o acido fluoridrico tenha sido usado 
para condicionar o vidro desde finais do seculo XVII, o fluor elementar so foi isolado em 1886, 
quando Moissan obteve este gas reativo por eletrolise de KHF 2 em HF anidro. O astato, um dos 
ultimos elementos nao transuranicos a ser produzido, foi primeiramente sintetizado em 1940 por 
Corson, Mackenzie e Segre por bombardeamento de 209 Bi com particulas alfa. Todos os isotopos 
de astato sao radioativos (o isotopo que durou mais tempo tern uma meia-vida de 8,1 horas) e, 
consequentemente, a quimica deste elemento tern sido estudada com dificuldade. 

Todos os halogenios neutros sao diatomicos e prontamente reduzidos para ions haletos. Todos 
se combinam com o hidrogenio para formar gases que, com excegao do HF, estao acidos fortes 
em solugao aquosa. Algumas propriedades fisicas dos halogenios estao reunidas na Tabela 8.14. 

A quimica dos halogenios e regida por sua tendencia para adquirir um eletron, para alcangar 
uma configuragao eletronica de gas nobre. Os halogenios sao excelentes agentes oxidantes, com 
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F 2 , sendo o agente oxidante mais forte de todos os elementos. A tendencia dos atomos halogenios 
para atrair eletrons e refletida em suas altas afinidades eletronicas e eletronegatividades. 

F 2 e extremamente reativo e deve ser manuseado com tecnicas especiais; sua smtese padrao 
e feita por eletrolise de fluoretos fundidos, tais como KF. O Cl 2 gasoso e amarelo e tem um 
odor que e reconhecido como o odor caracteristico do “cloro” alvejante (uma solugao alcalina 
de hipoclorito, CIO - , que existe em equilibrio com pequenas quantidades de Cl 2 ). O Br 2 e um 
liquido vermelho escuro que evapora facilmente. O I 2 e um solido preto, lustroso, facilmente 
sublimavel em temperatura ambiente, para produzir um vapor roxo e, como os outros halo¬ 
genios, e altamente soluvel em solventes apolares. A cor das solugoes de iodo varia signifi- 
cativamente com a capacidade de doador do solvente, normalmente dando cores vivas como 
consequencia de interagoes de transference de carga (Capitulo 6). O iodo e um agente oxidante 
moderadamente bom, mas e o mais fraco dos halogenios. As solugoes de iodo em alcool (“tin- 
tura de iodo”) sao antissepticos de uso domesticos. Por causa da sua radioatividade, o astato 
nao tem sido estudado extensivamente; seria interessante poder comparar suas propriedades e 
reagoes com as dos outros halogenios. 

TABELA 14 Propriedades dos elementos do Grupo 17: os halogenios 3 


Moleculas de halogenio, X 2 


Elemento 

Energia de 
ionizagao 
(kJ mol -1 ) 

Afinidade 
eletronica 
(kJ mol -1 ) 

Eletrone- 

gatividade 

Ponto 
de fusao 
(°C) 

Ponto de 
ebuligao 
(°C) 

Distancia 
X—X (pm) 

AH de 
dissociagao 
(kJ mol -1 ) 

F 

1681 

328 

4,193 

-218,6 

-188,1 

143 

158,8 

Cl 

1251 

349 

2,869 

-101,0 

-34,0 

199 

242,6 

Br 

1140 

325 

2,685 

-7,25 

59,5 

228 

192,8 

I 

1008 

295 

2,359 

113,6 a 

185,2 

266 

151,1 

At 

930 b 

270 b 

2,39 b 

302 b 





Fonte: dados de energias de ionizagao citados neste capitulo sao de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits Derived from the 
Analyses of Optical Spectra, National Standard Reference Data Series, U.S. National Bureau of Standards, NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 
1970, salvo indicagao em contrario. Valores de afinidade eletronica listados neste capitulo sao de H. Hotop e W. C. Lineberger, J. Phys. Chem. 
Ref Data, 1985, 14, 731. Os potenciais-padrao de eletrodos listados neste capitulo sao de A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan, eds., Standard 
Potentials in Aqueous Solutions, Marcel Dekker (for IUPAC), New York, 1985. As eletronegatividades citadas neste capitulo sao de J. B. Mann, 
T. L. Meek e L. C. Allen, J. Am. Chem. Soc., 2000, 122, 2780, Tabela 2. Outros dados sao de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of 
the Elements, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, exceto onde anotado. 

a Sublima-se prontamente 
b Valores aproximados 


Varias tendencias nas propriedades fisicas dos halogenios sao imediatamente aparentes 
(Tabela 8.14). A medida que o numero atomico aumenta, diminui a capacidade do nucleo de 
atrair eletrons mais externos; consequentemente, o fluor e o mais eletronegativo e tem a maior 
energia de ionizagao, e o astato e mais baixo em ambas as propriedades. Com o aumento de 
tamanho e numero de eletrons das moleculas diatomicas, conforme se vai descendo a tabela 
periodica, as interagoes de London entre as moleculas aumentam: F 2 e Cl 2 sao gases, Br 2 e 
um liquido e I 2 e um solido como consequencia dessas interagoes. As tendencias nao sao intei- 
ramente previsiveis, porque o fluor e seus compostos apresentam um comportamento que e 
substancialmente diferente do que poderia ser previsto por extrapolagao das caracteristicas dos 
outros membros do grupo. 

Uma propriedade marcante de F 2 e sua entalpia de dissociagao de ligagoes notavelmente baixa, 
um fator importante para a alta reatividade dessa molecula. A extrapolagao das entalpias de disso- 
ciaqao de ligagao dos outros halogenios iria produzir um valor de aproximadamente 290 kJ mol -1 , 
quase o dobro do valor real. E provavel que a fraqueza da ligagao F—F seja em grande parte 
uma consequencia das repulsoes entre os pares de eletrons nao ligantes. 87 O pequeno tamanho 
do atomo do fluor coloca esses pares em estreita proximidade quando as ligagoes F—F sao for- 
madas. As repulsoes eletrostaticas entre estes pares nos atomos vizinhos resultam em ligagoes 
mais fracas e uma distancia de ligagao do equilibrio significativamente maior do que a esperada 
na ausencia de tais repulsoes. 
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Por exemplo, o raio covalente obtido para outros compostos de fluor e 64 pm e uma distancia 
F—F de 128 pm seria esperada em F 2 . No entanto, a distancia real e 143 pm. E significativo 
que o oxigenio e o nitrogenio compartilham anomalias similares com fluor; as ligagoes O—O 
em peroxidos e as ligagoes N—N em hidrazinas sao mais longas que as somas de seus raios 
covalentes, e estas ligagoes sao mais fracas do que as correspondentes ligagoes S—S e P—P 
nos respectivos grupos destes elementos. No caso de oxigenio e nitrogenio, e provavel que a 
repulsao de pares de eletrons em atomos vizinhos tambem desempenhe um papel importante na 
pouca forga dessas ligagoes. xx A reatividade muito alta de F 2 e atribuida tanto a fraqueza dessas 
ligagoes fluor-fluor, quanto ao pequeno tamanho e a alta eletronegatividade do fluor. 

Dos acidos hidroalogenicos, HF e o mais fraco em solugao aquosa (pK a = 3,2 a 25 °C); HC1, 
HBr e HI sao todos acidos fortes. Embora HF reaja com a agua, as ligagoes de hidrogenio fortes 
ocorrem entre F'eo ion hidronio, para formar o par ionico H 3 0 + F“, reduzindo o coeficiente de 
atividade de H 3 0 + . A medida que a concentragao de HF aumenta, no entanto, sua tendencia para 
formar H 3 0 + aumenta, como resultado da maior reagao deste par ionico com HF. 

H 3 0 + F- + HF H 3 0 + + HF 2 - 

Esta opiniao e apoiada por estudos cristalograficos de raio X dos pares ionicos H 3 0 + F e 
H 3 0 + F 2 -. 88 

O cloro e compostos de cloro sao usados como agentes clareadores e de desinfeegao. Tal- 
vez o hipoclorito, OC1", seja o mais comumente conhecido destes compostos, uma solugao de 
alvejante de uso domestico preparada dissolvendo-se gas cloro em hidroxido de sodio ou calcio. 

Cl 2 + 2 OH”-> CD + CIO" + H 2 0 

Os potenciais redox associados a esta reagao sao fornecidos no diagrama de Latimer para cloro 
em solugao basica (Apendice B-7). O diagrama de Frost para o cloro e mostrado na Figura 8.37. O 
desproporcionamento de Cl 2 para Cl" e OC1" em solugao basica e previsto pela Figura 8.37, porque 
Cl 2 esta acima da linha entre Cl" e OCl“ A mudanga de energia livre de Cl 2 para OC1" e positiva 
(mais elevado na escala nE°\ mas a mudanga de energia livre de Cl 2 para Cl" e negativa e maior em 
magnitude, resultando em uma variagao liquida de energia livre negativa e uma reagao de despro¬ 
porcionamento espontaneo. O perclorato e um agente oxidante extremamente forte, e o perclorato 
de amonio e usado como um combustivel de foguete. No outono de 2001, o dioxido de cloro, C10 2 , 
foi usado para desinfetar o correio dos Estados Unidos e pelo menos um escritorio do Congresso 
dos Estados Unidos que pode ter sido infectado com antraz. Esse gas tambem e utilizado como 
uma alternativa ao Cl 2 para purificar a agua potavel e como agente alvejante na industria de papel. 



Estado de oxidagao 

FIGURA 8.37 0 diagrama de Frost para especies de cloro. A linha 

tracejada e para solu^oes acidas, e a linha continua e para solugoes 
basicas. 


xx Propriedades anomalas do fluor, oxigenio e nitrogenio foram discutidas por Politzer P em J. Am. Chem. Soc. 1969, 
91, 6235, e Inorg. Chem. 1977, 16, 3350. 










8.9 Grupo 17: os halogenios 


293 


EXERCI'CIO 8.8 


Escreva as semirreagoes balanceadas para os seguintes pares redox em solugao acida: CIO 4 - / 
C10 3 ", C10 3 _ /HC10 2 , HC10 2 /HC10, HC10/C1 2 , C1 2 /C1”. (As unicas especies necessarias para 
o balanceamento sao H 2 0 e H + .) 


Ions poliatomicos 

Alem dos ions de haletos monoatomicos comuns, numerosas especies poliatomicas, tanto cationicas 
quanto anionicas, foram preparadas. O ion tri-iodeto marrom, I 3 “, e formado a partir de I 2 e I - : 

I 2 + I - v I 3 _ K ~ 698 a 25 °C em solugao aquosa 

Outros ions poli-iodeto foram caracterizados; em geral, estes podem ser vistos como agre- 
gados de I 2 e I - (algumas vezes I 3 “). Exemplos sao mostrados na Figura 8.38. 

Os halogenios Cl 2 , Br 2 e I 2 tambem podem ser oxidados para especies cationicas. Exemplos ^ j + _^ j 2+ 

incluem os ions diatomicos Br 2 + e I 2 + (Cl 2 + foi caracterizado em tubos de escapamento de baixa 
pressao, mas e muito menos estavel), I 3 + e I 5 + . I 2 + dimeriza para formar I 4 2+ . 

Inter-halogenios 

Os halogenios formam muitos compostos contendo dois ou mais halogenios diferentes. Como 
os halogenios originais, estes podem ser diatomicos, como C1F, ou poliatomicos, como C1F 3 
BrF 5 ou IF ? . Muitos ions poliatomicos contendo dois ou mais halogenios foram sintetizados. 

A Tabela 8.15 enumera as especies inter-halogenicas neutras (em quadros) e ionicas. O efeito 
do tamanho do atomo central pode prontamente ser observado, com o iodo sendo o unico 
elemento capaz de ter ate sete atomos de fluor em uma molecula neutra, enquanto o cloro e 
o bromo tern um maximo de cinco atomos de fluor. O efeito do tamanho tambem e evidente 
nos ions, com o iodo sendo o unico halogenio grande o suficiente para exibir ions de formula 
XF 6 + eXF 8 - 



FIGURA 8.38 Ions poli-iodo (Dados de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, Pergamon 
Press, Elmsford, NY, 1984, pp. 821-854.) 


XXI As distancias no tri-iodeto variam dependendo do cation. Em alguns casos, ambas as distancias I—I sao identicas, 
mas, na maioria dos casos, sao diferentes. Diferengas nas distancias I—I de ate 33 pm foram relatadas. 
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Os inter-halogenios neutros podem ser preparados pela reagao direta dos elementos (o pro- 
duto favorecido muitas vezes dependendo da relagao molar de halogenios utilizados) e a reagao 
de halogenios com haletos metalicos ou com outros agentes halogenantes. Exemplos incluem: 


Cl 2 + F 2 -> 2 C1F 

I 2 + 5 F 2 -> 2IF 5 

I 2 + 3 XeF 2 -> 2 IF 3 + 3 Xe 

I 2 + AgF -> IF + Agl 


T = 225 °C 
Temperatura ambiente 
T < -30 °C 
0°C 


Os inter-halogenos tambem servem como intermediaries na smtese de outros inter-halogenos: 


C1F + F 2 -> C1F 3 T = 200 °C ate 300 °C 

C1F 3 + F 2 - > C1F 5 hv, temperatura ambiente 


TABELA 8.15 Especies inter-halogenicas 


Estado de oxidagao 
formal do atomo central 

Numero de pares 
isolados no atomo central 



Compostos e fons 




+7 

0 



if 7 










Ip 6 + 










IP 8 - 






+5 

1 

cif 5 

BrF 5 

Ip 5 








cif 4 + 

BrF 4 + 

if 4 + 









BrF 6 - 

IF ( r 






+3 

2 

cif 3 

BrF 3 

if 3 


I 2 C1 6 






cif 2 + 

BrF 2 + 

IF 2 + 


IC1 2 + 

IBr 

+ 

2 

IBrCl + 



C1F 4 - 

BrF 4 - 

if 4 - 


IC1 4 - 




+1 

3 

CIF 

BrF 

IF 

BrCl 

IC1 

IBr 





C1F 2 - 

BrF 2 _ 

IF 2 - 

BrCl 2 - 

ia 2 - 

IBr 

2 







Br 2 Cl- 

i 2 c\- 

I 2 Br- 

IBrCF 



FIGURA " 39 Estrutura molecular de 
1,2-dimetil-3-butilimidaz6lio iododibromida 
gerada a partir de dados CIF. 


Varios inter-halogenios sofrem autoionizagao na fase liquida e foram estudados como solventes 
nao aquosos. Exemplos incluem: 


3 IX 
2 BrF 3 
I 2 C1 6 = 
IF S ^ 


I 2 X + + IX 2 “ (X = Cl, Br) 
BrF 2 + + BrF 4 " 

IC1 2 + + IC1 4 “ 

if 4 + + if 6 “ 
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O uso de sais tri-haletos, incluindo os sais dos anions inter-halogenios, como eletrolitos em 
celulas solares estimula a pesquisa atual nesta area. 89 Na busca deste objetivo, l,2-dimetil-3-bu- 
tilimidazolio iododibrometo ja foi caracterizado estruturalmente (Figura 8.39). 90 

Pseudo-halogenios 

Paralelos foram observados entre a quimica dos halogenios e outras especies dimericas. As 
moleculas dimericas, mostrando consideravel semelhanga com os halogenios, sao chamadas 
frequentemente de pseudo-halogenios. O Capitulo 15 tragara paralelos entre os halogenios e 
os pseudo-halogenios, incluindo exemplos de quimica organometalica. No entanto, o conceito 
de pseudo-halogenios tambem e instrutivo na quimica do grupo representativo. Por exemplo, 
existem muitas semelhangas entre os halogenios e os cianogenios, NCCN. O monoanion, CN“, 
e bem conhecido; combina-se com o hidrogenio para formar o acido fraco HCN e, com Ag + e 
Pb 2+ , para formar precipitados de baixa solubilidade em agua. Compostos inter-halogenios tais 
como FCN, C1CN, BrCN e ICN sao conhecidos. Cianogenio, como os halogenios pode adquirir 
ligagoes duplas ou triplas carbono-carbono. A nogao de pseudo-halogenios e uma ferramenta 
util de classificagao que sera explorada no Capitulo 15. xxn 

8.10 Grupo 18: os gases nobres 

Os elementos do Grupo 18, tradicionalmente designados gases “inertes” ou “raros”, ja nao satis- 
fazem esses rotulos antigos. Esses elementos tern uma quimica interessante e sao bastante abun- 
dantes. O helio, por exemplo, e o segundo elemento mais abundante no universo, e o argonio e 
o terceiro componente mais abundante no ar seco, aproximadamente 24 vezes mais abundante 
em volume do que o dioxido de carbono. 

8.10.1 Os elementos 

Cavendish obteve a primeira evidencia experimental para os gases nobres em 1766. Em uma serie 
de experimentos no ar, ele foi capaz de retirar sequencialmente nitrogenio (entao conhecido como 
“ar flogisticado”), oxigenio (“ar deflogisticado”) e dioxido de carbono (“ar fixado”) do ar por 
meios quimicos; mas um pequeno residuo, de nao mais que uma parte em 120, resistiu a todas 
as tentativas de reagao 91 A natureza dessa fragao de ar continuou a ser um misterio por mais de 
um seculo. Por fim, foi demonstrado que seria uma mistura de argonio e outros gases nobres xxm 

Durante um eclipse solar em 1868, uma nova linha de emissao, nao correspondendo a 
nenhum elemento conhecido, foi encontrada no espectro da coroa solar. Locklear e Frankland 
propuseram a existencia de um novo elemento, o helio (sol, do grego helios). Posteriormente, 
observou-se a mesma linha espectral nos gases do Monte Vesuvio. 

No inicio da decada de 1890, Lord Rayleigh e William Ramsay observaram uma discre¬ 
pancy na densidade aparente do nitrogenio isolado do ar e da amonia. Os dois pesquisadores, 
independentemente, realizaram experimentos meticulosos para isolar e caracterizar o que pare- 
cia ser uma nova forma de nitrogenio (a formula N 3 foi uma sugestao) ou um novo elemento. 
Por fim, os dois trabalharam cooperativamente, com Ramsay aparentemente sendo o primeiro a 
sugerir que o gas desconhecido poderia localizar-se na tabela periodica apos o elemento cloro. 
Em 1895, eles relataram os detalhes de suas experiences e evidencias do elemento que tinham 
isolado: argonio (do grego, argos , sem trabalho, preguigoso) 92 

Dentro de tres anos, Ramsay e Travers tinham isolado tres elementos adicionais por des- 
tilagao de baixa temperatura do ar liquido: neonio (do grego, neos, novo), criptonio (do grego, 
kryptos , escondido) e xenonio (do grego, xenos , estranho). O ultimo dos gases nobres, radonio, 
foi isolado como um produto do decaimento nuclear em 1902. 

O helio e bastante raro na Terra, mas e o segundo elemento mais abundante no universo 
(76% H, 23% He) e e um componente importante das estrelas. O gas natural cru em geral contem 
helio. O helio disponfvel comercialmente e obtido atraves de sua separagao destas misturas gaso- 


xxn Para obter exemplos adicionais de pseudo-halogenioss, consulte J. Ellis, J. Chem. Educ., 1976, 53, 2. 
xxm As experiences de Cavendish e outros desenvolvimentos primordiais na quimica dos gases nobres estao descritos 
em E. N. Hiebert, “Historical Remarks on the Discovery of Argon: The First Noble Gas”, in H. H. Hyman, ed., Noble 
Gas Compounds, University of Chicago Press, Chicago, 1963, pp. 3-20. 
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sas por destilagao fracionada. Os outros gases nobres, com excegao do radonio, estao presentes 
em pequenas quantidades no ar (Tabela 8.16) e geralmente sao obtidos por destilagao fracionada 
de ar lfquido. O helio e usado como uma atmosfera inerte para soldadura de arco, em baloes 
meteorologicos e em misturas de gases usados no mergulho em aguas profundas, mas e menos 
soluvel no sangue do que o nitrogenio. O helio lfquido (com um ponto de ebuligao de 4,2 K) 
e usado como refrigerante para magnetos supercondutores em instrumentos de RMI e RMN. 
O argonio, o gas nobre menos caro, e usado como uma atmosfera inerte para estudar reagoes 
qufmicas, para processos metalurgicos em alta temperatura e para o enchimento de lampadas 
incandescentes. Os gases nobres emitem luz de cores vfvidas quando uma descarga eletrica e 
passada atraves deles; a cor varia de acordo com os gases utilizados. O espectro de emissao do 
neon e responsavel pelos luminosos vermelho-alaranjados brilhantes de neon. Todos os isotopos 
do radonio sao radioativos; o isotopo de meia-vida mais longa, 222 Rn, tern uma meia-vida de 
apenas 3,825 dias. Ha preocupagao em relagao ao nfvel de radonio em muitos lares. Uma causa 
potencial de cancer de pulmao, o radonio e formado a partir do decaimento de quantidades 
trago de uranio em certas formagoes rochosas e em si sofre decaimento alfa, gerando isotopos 
radioativos filhos. O radonio pode entrar nas casas atraves de pisos e paredes do porao. Proprie- 
dades importantes dos gases nobres sao mostradas na Tabela 8.16. 


TABELA 8.16 Propriedades dos elementos do Grupo 18: os gases nobres 


Energia de 
ionizagao 
Elemento (kJmol -1 ) 

Ponto de 
fusao (°C) 

Ponto de 
ebuligao 
(°C) 

Entalpia de 
vaporizagao 
(kJ mol -1 ) 

Eletrone- 

gatividade 

Abundancia 

no ar seco 

(% por 
volume) 

He a 

2372 

- 

-268,93 

0,08 

4,160 

0,000524 

Ne 

2081 

-248,61 

-246,06 

1,74 

4,787 

0,001818 

Ar 

1521 

-189,37 

-185,86 

6,52 

3,242 

0,934 

Kr 

1351 

-157,20 

-153,35 

9,05 

2,966 

0,000114 

Xe 

1170 

-111,80 

-108,13 

12,65 

2,582 

0,0000087 

Rn 

1037 

-71 

-62 

18,1 

2,60 b 

Trago 


Fonte : dados de energias de ionizagao citados neste capftulo sao de C. E. Moore, Ionization Potentials and Ionization Limits 
Derived from the Analyses of Optical Spectra, National Standard Reference Data Series, U.S. National Bureau of Standards, 
NSRDS-NBS 34, Washington, DC, 1970, salvo indicagao em contrario. Valores de afinidade eletronica listados neste capftulo 
sao de H. Hotop e W. C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref Data, 1985, 14, 731. Os potenciais-padrao de eletrodos listados 
neste capftulo sao de A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan, eds., Standard Potentials in Aqueous Solutions, Marcel Dekker (for 
IUPAC), New York, 1985. As eletronegatividades citadas neste capftulo sao de J. B. Mann, T. L. Meek e L. C. Allen, J. Am. 
Chem. Soc., 2000, 122, 2780, Tabela 2. Outros dados sao de N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of the Elements, 
Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, exceto onde anotado. 3 

a O helio nao pode ser congelado em 1 atm de pressao 
b Valor aproximado 


8.10.2 Qufmica dos elementos do Grupo 18 

No passado acreditava-se que os elementos do Grupo 18 eram totalmente inertes como conse- 
quencia das configuragoes eletronicas de Valencia do “octeto” muito estavel de seus atomos. Sua 
quimica era simples: nao havia! 

Os primeiros compostos qufmicos contendo gases nobres a serem descobertos foram os 
clatratos, compostos “gaiola”, nas quais os atomos do gas nobre poderiam ficar presos. Expe- 
rimentos no final da decada de 1940 mostraram que, quando a agua ou solugoes contendo 
hidroquinona (p-di-hidroxibenzeno, HO—C 6 H 4 —OH) eram cristalizadas sob altas pressoes 
de certos gases, poderiam se formar redes de ligagoes hidrogenio tendo grandes cavidades, com 
moleculas de gas presas nas cavidades. Clatratos contendo os gases nobres argonio, criptonio e 
xenonio - bem como aqueles que contem moleculas pequenas tais como S0 2 , CH 4 e 0 2 - foram 
produzidas. Nao foram encontrados clatratos para o helio e o neonio; estes atomos sao pequenos 
demais para ficarem presos. 

Apesar de clatratos de tres gases nobres terem sido preparados no inicio da decada de 1960, 
nenhum composto contendo atomos de gas nobre ligados covalentemente foram sintetizados. Ten- 
tativas foram feitas para reagir o xenonio com fluor elementar, mas sem sucesso. Essa situagao 
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mudou drasticamente em 1962. Neil Bartlett observou que PtF 6 mudava de cor por exposigao ao ar. 
Ele demonstrou que PtF 6 estava servindo como um agente oxidante nesta reagao e que a mudanga 
de cor devia-se a formagao de 0 2 + [PtF 6 ] -93 Bartlett notou a semelhanga entre as energias de ioni- 
zagao do xenonio (1169 kJ mol -1 ) e 0 2 (1175 kJ mol -1 ) e reagiu Xe com PtF 6 . Ele observou uma 
mudanga de cor do vermelho profundo de PtF 6 para amarelo alaranjado e relatou o produto como 
sendo Xe + [PtF 6 ] - . 94 Embora esta formulagao tenha por fim sido provada como incorreta (a reagao, 
na verdade, produzia uma complexa mistura de compostos de xenonio), estes compostos foram 
os primeiros compostos de gas nobre ligados covalentemente a serem sintetizados. Os compostos 
XeF 2 e XeF 4 logo foram caracterizados, e outros compostos de gas nobre surgiram a seguir. xxlv 

Compostos de gas nobre com xenonio sao os mais diversos 95 A maioria da outra quimica 
deste grupo e de compostos de criptonio 96 Ha evidencias da existencia de RnF 2 , mas o estudo 
da quimica do radonio e dificultada pela alta radioatividade do elemento. O primeiro composto 
“estavel” de argonio, HArF, foi relatado em 2000. 97 Este composto foi sintetizado pela condensagao 
de uma mistura de argonio e um polimero HF-piridina em um substrato de Csl a 7,5 K. Embora 
estavel a uma temperatura baixa, HArF decompoe-se em temperatura ambiente. Especies tran- 
sitorias, contendo helio e neonio, foram observadas utilizando-se espectrometria de massa. No 
entanto, a maioria dos compostos de gas nobre conhecidos e de xenonio com os elementos F, 
O e Cl; tambem foram relatados alguns compostos com ligagoes Xe—N, Xe—C e ate mesmo 
Xe - ligagoes de metais de transigao. Exemplos de ions e compostos de gases nobres sao apre- 
sentados na Tabela 8.17. 

As estruturas dos compostos de xenonio proporcionam testes para os modelos de ligagao. 
Por exemplo, XeF 2 e XeF 4 tern estruturas inteiramente de acordo com as suas descrigoes de 
RPECV: XeF 2 e linear, com tres pares isolados em Xe, e XeF 4 e planar, com dois pares isolados 

(Figura 8.40). 


TABELA 8*17 Exemplo de ions e compostos de gases nobres 


Estado de oxidagao 
formal do gas nobre 

Numero de pares isolados no 
atomo central 

Compostos e ions 


+2 

3 

KrF + 

XeF + 

Xe 3 OF 3 + 



KrF 2 

XeF 2 


+4 

2 


XeF 3 + 




XeF 4 

XeOF 2 

Xe0 2 



XcF 5 - 



+6 

1 

XcF 5 + 

XeOF 4 

Xe0 3 



XeF 6 

Xe0 2 F 2 




X 3 F 7 - 

Xe0 2 F + 




XcF s 2 - 

Xe0 3 F“ 





XeOF 5 - 


+8 

0 


Xe0 3 F 2 

Xe0 4 





XeO, 4 - 




F 

I 

;xe—: 


I 

F 

XeF 0 


F n 


J Xe > 


XeR 




/F'T--. 

F<vl ^F 

p/ v f 

r F 
XeF, 


„ r F n2_ 

/fV'F 

XeF 0 2- 


FIGURA 8.40 Estruturas dos fluoretos de xenonio. 


XXIV Para uma discussao sobre o desenvolvimento da quimica dos compostos de xenonio, ver P. Laszlo, G. J. Schrobilgen, 
Angew. Chem., Int. Ed., 1988, 27, 479. 
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FIGURA 8.41 Modificagao 
do hexafluoreto de xenonio 
mais estavel em temperatura 
ambiente. (Estrutura molecular 
gerada a partir de dados CIF.) 
(CSD 416317 obtido a partir 
da Deposigao da Estrutura 
Cristalina em Fachinformations- 
zentrum Karlsruhe. Disponivel 
em: www.fiz-karlsruhe.de/ 
crystal_structure_dep.html) 


A aplicagao de RPECV para analisar as estruturas de XeF 6 e XeF 8 2_ e mais desafiadora. 
Cada estrutura de Fewis tem um par isolado no xenonio central. O modelo RPECV preveria que 
este par isolado ocupasse uma posigao definitiva no xenonio. No entanto, o par isolado central 
de XeF 6 ou XeF 8 2_ parece nao ocupar nenhuma localizagao definitiva. xxv Uma explicagao des¬ 
ses fenomenos e baseada no grande numero de atomos de fluor anexados a Xe, repulsoes entre 
eletrons nas ligagoes xenonio-fluor sao extensas, e talvez muito fortes para permitir que um par 
isolado ocupe uma posigao bem definida. Isto e contrario a previsao do modelo RPECV que 
a repulsao par isolado-par ligante e mais importante do que a repulsao par ligante-par ligante 
para influenciar a geometria molecular. No entanto, o par isolado central desempenha um papel 
relevante. Em XeF 6 , a estrutura nao e octaedrica, mas e um pouco distorcida. Evidencias espec- 
troscopicas de XeF 6 em fase gasosa indicam que sua estrutura de menor energia tem simetria C 3v . 
A molecula e fluxional; sofre rearranjo rapido de uma estrutura C 3v para outra - o par isolado 
parece mover-se no centro de uma face para outra. 98 Estudos teoricos apoiam a existencia de 
uma barreira muito baixa entre as estruturas C 3v e O h ." XeF 6 solido existe em pelo menos seis 
modificagoes diferentes, com diferentes formas favorecidas por diferentes temperaturas. 100 A 
modificagao presente em temperatura ambiente representa uma unidade trimerica de tres XeF 6 
interagindo com um quarto XeF 6 . A estrutura contem ions XeF 5 + quadrado-piramidais em pon¬ 
tes com ions de fluor (Figura 8.41). 

A estrutura de XeF g 2- e um pouco distorcida; e antiprismatica quadrada aproximada (sime¬ 
tria D 4d ), mas com uma face ligeiramente maior do que a face oposta, resultando em simetria 
aproximada de C 4v (Figura 8.40). 101 Embora esta distorgao possa ser uma consequencia da forma 
como esses ions sao empacotados no cristal, um par isolado exercendo alguma influencia sobre 
o tamanho da face maior pode causar a distorgao. XXVI 

O mais novo membro da Tabela 8.17 e Xe0 2 . Um misterio de longa data era a abundancia 
muito baixa de xenonio nas atmosferas da Terra e de Marte, em comparagao com os gases nobres 
mais leves, em contraste com a maior abundancia de xenonio nos meteoritos condriticos. A 
busca pelo “xenonio faltante” levou a proporem que o xenonio poderia ter sido incorporado nas 
olivinas (silicatos contendo magnesio, ferro e, as vezes, outros metais) e no quartzo (Si0 2 ) sob 
altas pressoes e temperaturas no manto da Terra. 102 O tratamento das olivinas com altas pressoes 
de xenonio resulta na captagao de xenonio, levando a existencia hipotetica de Xe0 2 , formado 
pela proposta substituigao do silicio por xenonio em Si0 2 . Embora Xe0 4 e Xe0 3 tenham sido 
preparados em 1964, a estrutura de Xe0 2 so foi relatada em 2011. Em contraste com os outros 
oxidos, Xe0 2 foi encontrado por espectroscopia de Raman, com uma estrutura estendida com 
unidades de Xe0 4 quadrado planares e pontes de oxigenio, como mostrado na Figura 8.42. 103 A 
reinterpretagao dos dados espectroscopicos primordiais e compativel com a possibilidade de que 
Xe0 2 polimericos e outras formas de xenonio possam ocorrer em minerais silicatados enterrados 
profundamente e seria responsavel pelo xenonio “faltante”, compativel com a proposta de que 
a deplegao de xenonio da atmosfera da Terra pode ocorrer por insergao de xenonio em altas 
temperaturas e pressoes. A situagao em Marte aguarda a exploragao futura, possivelmente por 
voce ou outro leitor deste texto. 

Ions positivos do xenonio sao conhecidos. A reagao original de Bartlett de Xe com PtF 6 
era provavelmente: 

Xe + 2 PtF 6 -> [XeF] + [PtF 6 ]- + PtF 5 -> [XeF] + [Pt 2 F n ]- 

XeF + nao ocorre independentemente, mas liga-se covalentemente a outras especies em 
seus sais. Por exemplo, este cation coordena-se com um atomo de nitrogenio de F 3 S=N em 
[F 3 SNXeF][AsF 6 ] (Figura 8.43(a)), um exemplo raro de uma ligagao Xe - N; 104 a um atomo de 
fluor de [Sb 2 F n ] _ em [XeF][Sb 2 F n ] 105 (Figura 8.43(b)); e a um atomo de oxigenio do nitrato 
em FXeON0 2 (Figura 8.43(c)). 106 O fascinante fluor oxido de xenonio(II) em forma de Z em 
[Xe 3 OF 3 ] [SbF 6 ] (Figura 8.43(d)) foi obtido pela reagao de [H 3 0] [SbF 6 ] e XeF 2 em HF. 107 A 


xxv Um par isolado que parece nao ter nenhum impacto sobre a estrutura molecular e classificado como estereoquimi- 
camente inativo. 

XXVI O efeito de pares isolados pode ser diffcil de prever. Para obter exemplos de pares isolados estereoquimicamente 
ativos e inativos em ions de formula AX 6 _n , consulte K. O. Christe, W. Wilson, Inorg. Chem., 1989, 28, 3275 e as refe¬ 
rences neste. 
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XeC >4 Xe 03 

FIGURA8.42 Oxidos de xenonio. 




FIGURA 8.43 (a) [F 3 SNXeF][AsF 6 ]. (b) [XeF][Sb 2 F n ]. (c) FXeON0 2 . (d) [Xe 3 OF 3 ][SbF 6 ]. (Estruturas moleculares 

geradas com dados CIF.) 


compressao de XeF 2 a 200 GPa resulta na dissociagao em um solido ionico com formula [XeF] 
[F]. 108 

O xenonio age como um ligante para Au 2+ . AuXe 4 2+ quadrado planar (Figura 8.44(a)) foi 
sintetizado como um sal [Sb 2 F n ]“ no superacido HF/SbF 5 , em que Xe desloca HF dos complexos 
[Au(HF) J 2+ . O cation linear [AuXe 2 ] 2+ foi isolado em trans-AuXe 2 (SbF 6 ) 2 , onde o [SbF 6 ]“ coor- 
dena-se a Au 2+ pelos atomos de fluor (Figura 8.44(b)). 109 Compostos de xenonio notaveis incluem 
sais do ion perfluorofenilxenonio [C 6 F 5 Xe] + (Figura 8.44(c)). 110 Usar esses ions na smtese e de 
interesse atual. 111 O HXeCCH linear foi formado pela insergao de xenonio em uma ligagao 
C—H de acetileno em temperaturas extremamente baixas (aproximadamente 40 K), 112 e uma 
estrategia semelhante foi usada para preparar os cianetos de xenonio halogenados (por exem- 
plo, ClXeCN). 113 Muitos compostos foram sintetizados que apresentam XeF 2 como um ligante, 
ligado por meio de um atomo de fluor a um metal. Exemplos incluem complexos de metais dos 
grupos 1 e 2 e metais de transigao. 114 A estrutura de um deles, [Mg(XeF 2 ) 4 ](AsF 6 ) 2 , e mostrada 
na Figura 8.44(d). 115 O [Mg(XeF 2 )(XeF 4 )(AsF 6 )] 2 dimerico (Figura 8.44(e)) caracteriza tanto 
XeF 2 quanto XeF 4 como ligantes. 115 A estrutura cristalina de [H 3 0][AsF 6 ] • 2 XeF 2 contem 
moleculas de XeF 2 interagindo com o ion hidronio. 

O criptonio forma varias especies com fluor, incluindo os ions KrF + (por exemplo, em 
[KrF] [AsF 6 ], Figura 8.45(a)) e Kr 2 F 3 + (por exemplo, em [Kr 2 F 3 ][SbF 6 ] KrF 2 , Figura 8.45(b), a 
estrutura cristalina do sal contem tambem KrF 2 linear) 116 KrF 2 puro ja foi caracterizado estru- 
turalmente. 116 Um raro exemplo de KrF 2 servindo como um ligante foi observado em [BrOF 2 ] 
[AsF 6 ] 2 KrF 2 (Figura 8.45(c)). 117 Exemplos de ligagao a outros elementos alem do fluor incluem 
[F—Kr—N=CH] + A sF 6 - , 118 Kr(OTeF 5 ) 2 119 e HKrCCH. 120 

Progressos significativos foram feitos no desenvolvimento de hidretos de gas nobre, com 23 
especies neutras relatadas ate 2009. 121 Tipicamente preparados por fotolise UV dos precursores 
nas matrizes de gas nobre congelado, os hidretos sao conhecidos para os elementos argonio 
(HArF, mencionado anteriormente), criptonio e xenonio e incluem tanto um di-hidreto (HXeH) 
quanto compostos com ligagoes entre gases nobres e F, Cl, Br, I, C, N, O e S. 
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FIGURA 8.44 (a) AuXe 4 2+ . (b) trans- AuXe 2 (SbF 6 ) 2 . (c) [C 6 F 5 Xe][B(CF 3 ) 4 ]. (d) [Mg(XeF 2 ) 4 ](AsF 6 ) 2 . (e) [Mg(XeF 2 )(XeF 4 ) 
(AsF 6 )] 2 . (Estruturas moleculares geradas com dados CIF.) 



F " 

(c) 


FIGURA 8.45 (a) [KrF][AsF 6 ]. (b) [Kr 2 F 3 ][SbF 6 ] • KrF 2 . (c) [BrOF 2 ][AsF 6 ] • 2 KrF 2 . (Estruturas moleculares geradas 

com dados CIF.) 


A radioatividade do radonio torna seu estudo dificil; RnF 2 e alguns outros compostos foram 
observados atraves de estudos com marcadores. 

Existe interesse em usar compostos de gas nobre como reagentes em smtese organica e 
inorganica, porque o subproduto de tais reagoes e muitas vezes o proprio gas nobre. Os fluoretos 
de xenonio, XeF 2 , XeF 4 e XeF 6 tern sido utilizados como agentes fluoretantes. Por exemplo, 

2 SF 4 + XeF 4 -> 2 SF 6 + Xe C 6 H 5 I + XeF 2 -> C 6 H 5 IF 2 + Xe 

XeF 4 pode fluorar seletivamente posigoes aromaticas nos arenos, tais como o tolueno. 
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Os oxidos Xe0 3 e Xe0 4 sao explosivos. Xe0 3 e um poderoso agente oxidante em solu^ao 
aquosa. O potencial de eletrodo da semirrea^ao 

Xe0 3 + 6 H + + 6e"-> Xe + 3 H 2 0 

e 2,10 V. Em solu^ao basica, Xe0 3 forma HXe0 4 _ : 

Xe0 3 + OH” Hxe0 4 “ K = 1,5 x 10“ 3 

O ion HXe0 4 “ posteriormente desproporciona-se para formar o ion perxenato, Xe0 6 4- : 

2 HXe0 4 “ + 2 OH”-> Xe0 6 4 “ + Xe + 0 2 + 2 H 2 0 

O ion perxenato e um agente oxidante ainda mais potente do que Xe0 3 e e capaz de oxidar 
Mn 2+ para permanganato, Mn0 4 “, em solugao acida. 
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8.1 Os ions H 2 + e H 3 + foram observados nas descargas de gas. 

a. Foi relatado que H 2 + tern uma distancia de ligagao de 106 pm 
e uma entalpia de dissociagao de ligagao de 255 kJ mol -1 . 
Valores comparaveis para a molecula neutra sao 74,2 pm e 
436 kJ mol -1 . Esses valores para H 2 + estao de acordo com a 
imagem do orbital molecular deste ion? Explique sua resposta. 

b. Assumindo que H 3 + seja triangular (a geometria provavel), 
descreva os orbitais moleculares desse ion e determine a 
ordem de ligagao H—H esperada. 

8.2 As especies He 2 + e HeH + foram observadas espectroscopica- 
mente. Prepare um diagrama de orbitais moleculares para esses 
dois ions. O que voce poderia prever sobre a ordem de ligagao 
de cada um? 

8.3 As especies quimicas IF 4 - e XeF 4 sao conhecidas. O ion isoele- 
tronico CsF 4 + e plausivel? Se ele pudesse ser produzido, pre- 
veja e esboce sua forma mais provavel. Comente se tal ion pode 
ou nao ser possivel. 

8.4 A constante de equilibrio para a formagao do criptando 
[Sr{criptando(2.2.1)}] 2+ e maior do que as constantes de equili¬ 
brio para os criptandos analogos de calcio e bario. Sugira uma 
explicagao para esse fato. (Ver E. Kauffmann, J-M. Lehn, J-P. 
Sauvage, Helv. Chim. Acta, 1976, 59, 1099.) 

8.5 BeF 2 em fase gasosa e monomerico e linear. Prepare uma 
descrigao dos orbitais moleculares das ligagoes em BeF 2 . 

8.6 Na fase gasosa, BeCl 2 forma um dimero com a seguinte estrutura: 

Cl 

/ \ 

Cl—Be Be—Cl 

Descreva a ligagao das pontes de cloro neste dimero em termos 
de orbitais moleculares. 


8.7 BF pode ser obtido pela reagao de BF 3 com boro a 1850 °C e baixa 
pressao; BF e altamente reativo, mas pode ser conservado a tem- 
peratura do nitrogenio liquido (77 K). Prepare um diagrama de 
orbitais moleculares para BF. Quais as diferengas entre os orbitais 
moleculares de BF e os de CO, com o qual BF e isoeletronico? 

8.8 Os carbenos N-heterociclicos, tais como o exemplo mostrado 
aqui, tornaram-se cada vez mais importantes na quimica do 
grupo representativo e de metais de transigao. Por exemplo, o 
primeiro relato de uma molecula neutra estavel, tendo uma liga¬ 
gao dupla boro-boro usou esse carbeno N-heterociclico para ligar 
os boros um ao outro em um produto da reagao de RBBr 3 com 
o potente agente redutor KC 8 (grafite de potassio) em solvente 
eter dietilico. (Ver Y. Wang, B. Quillian, P. Wei, C. S. Wannere, 
Y. Xie, R. B. King, H. F. Schaefer, III, P. v. R. Schleyer, G. H. 
Robinson, J. Am. Chem. Soc., 2007, 129, 12412.) 

a. Qual era a estrutura desta primeira molecula com uma liga¬ 
gao B=B? Que evidencia foi citada para uma ligagao dupla? 

b. Se RSiCl 4 era usado no lugar de RBBr 3 , um composto de sili- 
cio igualmente notavel era formado. Qual era este composto, 
e que paralelos foram anotados com a reagao na Parte a? (Ver 
Y. Wang, Y. Xie, P. Wei, R. B. King, H. F. Schaefer III, P. 
v. R. Schleyer, G. H. Robinson, Science, 2008, 321, 1069.) 
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8.9 A1 2 (CH 3 ) 6 e isoestrutural com o diborano, B 2 H 6 . Com base nos 
orbitais envoividos, descreva a ligagao A1—C—A1 para as pon¬ 
tes de grupos metila em A1 2 (CH 3 ) 6 . 

8.10 Referindo-se a descrigao da ligagao no diborano na Figura 8.12: 

a. Mostre que a representagao r (p z ) sofre redugao para A g + 
Bur 

b. Mostre que a representagao r (p x ) sofre redugao para B 2g 

+ B 3u- 

c. Mostre que a representagao T(ls) sofre redugao para A g + 
B , . 

3 u 

d. Usando a tabela de caracteres D lh , verifique se os esbogos 
para os orbitais do grupo correspondem a suas respectivas 
designates de simetria (A g , B lg , B lu , B 3u ). 

8.11 O composto C(PPh 3 ) 2 e dobrado sobre o carbono; foi relatado 
que o angulo P—C—P em uma forma deste composto e 130,1°. 
Justifique a nao linearidade no carbono. 

8.12 As distancias C—C nos carbonetos da formula MC 2 situam-se 
na faixa de 119 a 124 pm se M for um metal do Grupo 2 (IIA) 
ou outro metal, normalmente formando um ion 2+, mas na faixa 
aproximada de 128 a 130 pm para metais do Grupo 3 (III b), 
incluindo os lantamdeos. Por que a distancia de C—C e maior 
para os carbonetos de metais do Grupo 3? 

8.13 A meia-vida do C 14 e 5730 anos. Foi observado que uma amostra 
colhida para a datagao por carbono radioativo continha 56% de 
seu C 14 original. Qual era a idade da amostra? (O decaimento 
radioativo de C 14 segue a cinetica de primeira ordem.) 

8.14 Prepare um modelo de buckminsterjulereno , C 6Q . Referindo-se a 
tabela de caracteres, verifique se esta molecula tern simetria I h . 

8.15 Determine os grupos de pontos das seguintes moleculas: 

a. A celula unitaria do diamante 

b. c 20 

c. C 70 

d. As nanofitas mostradas na Figura 8.18. 

8.16 O que e grafanol Como foi sintetizado e quais podem ser alguns 
de seus usos potenciais? (Ver D. C. Elias, et al., Science , 2009, 
323 , 610.) 

8.17 Prepare uma folha mostrando uma estrutura de grafeno este- 
ndido, aproximadamente 12 por 15 aneis de carbono fundi- 
dos ou mais. Use esta folha para mostrar como a estrutura do 
grafeno pode ser enrolada para formar (a) um nanotubo em 
zigue-zague, (b) um nanotubo em poltrona e (c) um nanotubo 
quiral. E possfvel que haja mais de uma estrutura quiral? (Ver 
M. S. Dresselhaus, G. Dresselhaus e R. Saito, Carbon , 1995, 
33, 883.) 

8.18 Em que medida o uso de nanotubos de carbono para a adminis¬ 
trate do agente anticancer cisplatina mostra-se promissor para 
matar celulas cancerosas? (Ver J. F. Rusling, J. S. Gutkind, A. 
A. Bhirde, et al., ACS Nano, 2009, 3, 307.) O leitor e encora- 
jado a consultar a literatura recente para encontrar references 
mais atualizadas nesta area de pesquisas constantes. 

8.19 O que explica a relagao entre a cor dos nanotubos de carbono 
em forma de poltrona e seu diametro? Ver E. H. Haroz, J. G. 
Duque, B. Y. Lu, P. Nikolaev, S. Arepalli, R. H. Hauge, S. K. 
Doom, J. Kono, J. Am. Chem. Soc., 2012, 134, 4461. 

8.20 Explique a estabilidade crescente do estado de oxidagao 2+ para 
os elementos do Grupo 14 (IVA) com o aumento do numero 
atomico. 


8.21 1,2-diiododissilano tern sido observado nas conformagoes gauche 
e anti. (Ver K. Hassler, W. Koell, K. Schenzel, J. Mol. Struct., 
1995, 348, 353.) Para a conformagao anti, mostrada aqui, 


I H 

\ >H 

.Si—Si 

H'V \ 

H I 


a. Qual e o grupo de pontos? 

b. Preveja o numero de vibragoes de estiramento ativo no 
infravermelho silicio-hidrogenio. 

8.22 A reagao P 4 (g) v - 2P 2 (g) tern AH = 217 kJ moH. Se a energia 
de ligagao de uma ligagao unica fosforo-fosforo e 200 kJ mol -1 , 
calcule a energia de ligagao da ligagao P = P. Compare o valor 
que voce obtem com a energia de ligagao em N 2 (946 kJ mol -1 ) 
e sugira uma explicagao para a diferenga de energias de ligagao 
em P 2 e N 2 . 

8.23 O ion azida, N 3 - , e linear com distancias de ligagao N—N 
iguais. 

a. Descreva os orbitais moleculares pi da azida. 

b. Descreva, em termos de HOMO-LUMO, a reagao entre 
azida e H + para formar o acido hidrazoico, HN 3 . 

c. As distancias de ligagao N—N em HN 3 sao apresentadas 
na Figura 8.30. Explique por que a distancia N—N terminal 
e menor do que a distancia N—N central nesta molecula. 

8.24 Em solugao aquosa, a hidrazina e uma base mais fraca do que 
a amonia. Por que? (valores de pK b a 25 °C: NH 3 , 4,74; N 2 H 4 , 
6,07) 

8.25 Os angulos para os hidretos de elementos do Grupo 15 (VA) sao 
os seguintes: NH 3 , 107,8°; PH 3 , 93,6°; AsH 3 , 91,8°; e SbH 3 , 
91,3°. Analise essa tendencia. 

8.26 Medigoes em fase gasosa mostram que a molecula de acido 
mtrico e planar. Discuta a planaridade desta molecula. 

8.27 Com excegao de N0 4 3- , todas as moleculas e Ions da Tabela 
8.10 sao planas. Atribua seus grupos de pontos. 

8.28 A isomerizagao nao catalisada para N 2 F 2 cis e trans foi anali- 
sada atraves de tecnicas computacionais (K. O. Christe, D. A. 
Dixon, D. J. Grant, R. Haiges, F. S. Tham, A. Vij, V. Vij, T.-H. 
Wang, W. W. Wilson, Inorg. Chem., 2010, 49, 6823). 

a. Qual isomero tern estado fundamental eletronico menor a 
298 K (e quanto) com base na avaliagao computacional? 

b. Descreva os mecanismos propostos de isomerizagao. Qual 
tern a menor barreira de ativagao (e de quanto)? 

c. Usando SbF 5 como o acido de Lewis, desenhe uma estrutura 
de Lewis das especies que supostamente diminuem a bar¬ 
reira de isomerizagao para trans- N 2 F 2 . Qual o mecanismo 
que presumidamente e operante neste caso? Descreva as 
alteragoes geometricas esperadas no aduto trans- N 2 F 2 / 
SbF 5 , e diga como elas facilitam a isomerizagao. 

8.29 Use os diagramas de Latimer para fosforo que se encontram 
no Apendice B-7 para construir diagramas de Frost para as 
condigoes acidas e basicas. Cite as semirreagoes de redugao 
equilibradas para todos os pares adjacentes nestes diagramas 
de Latimer. 


8.30 Que tipo de interagao une as unidades de 0 2 na estrutura 0 8 ? 
Como essa interagao estabiliza a molecula maior? (Dica: con- 
sidere os orbitais moleculares de 0 2 . Ver R. Steudel, M. W. 
Wong, Angew. Chem., Int. Ed., 2007, 46, 1768.) 
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8.31 A distancia enxofre-enxofre em S 2 , o principal componente do 
vapor de enxofre acima de ~ 720 °C, e 189 pm, significativa- 
mente menor do que a distancia enxofre-enxofre de 206 pm em 
S 8 . Sugira uma explicagao para a distancia mais curta em S 2 . 
(Ver C. L. Liao, C. Y. Ng, J. Chem. Phys., 1986, 84, 778.) 

8.32 Por causa de sua alta reatividade com a maioria dos reagentes 
qufmicos, F 2 e normalmente sintetizado eletroquimicamente. 
No entanto, a smtese quimica de F 2 foi registrada atraves da 
reagao 

2 K 2 MnF 6 + 4 SbF 5 -> 4 KSbF 6 + 2 MnF 3 + F 2 

Essa reagao pode ser vista como uma reagao acido-base de 
Lewis. Explique suaresposta. (Ver K. O. Christe, Inorg. Chem., 
1986, 25, 3722.) 

8.33 a. O cloro forma uma variedade de oxidos, entre eles C1 2 0 e 

C1 2 0 7 C1 2 0 tern um oxigenio central; C1 2 0 7 tambem tern 
um atomo de oxigenio central, ligando dois grupos de C10 3 . 
Desses dois compostos, qual voce preveria que tern o menor 
angulo Cl—O—Cl? Explique resumidamente. 
b. O ion dicromato, Cr 2 0 7 2- , tern a mesma estrutura que 
C1 2 0 7 , com oxigenio agora em ponte com dois grupos 
Cr0 3 . Qual dessas duas especies de pontes de oxigenio voce 
espera que tenha o menor angulo atomo externo-O-atomo 
externo? Explique resumidamente. 

8.34 O ion tri-iodeto I 3 “ e linear, mas I 3 + e curvo. Explique essa 
afirmagao. 

8.35 Embora B 2 H 6 tenha simetria D 2h , I 2 C1 6 e planar. Analise a dife- 
renga nas estruturas destas duas moleculas. 

8.36 BrF 3 sofre autodissociagao de acordo com o equilibrio 

2 BrF 3 BrF 2 + + BrF 4 “ 

Fluoretos ionicos, tais como KF se comportam como bases 
em BrF 3 , enquanto alguns fluoretos covalentes como SbF 5 se 
comportam como acidos. Com base no conceito do sistema 
solvente, escreva equagoes quimicas balanceadas para estas 
reagoes acido-base de fluoretos com BrF 3 . 

8.37 Os cations diatomicos Br 2 + e I 2 + sao ambos conhecidos. 

a. Com base no modelo de orbital molecular, que ordem voce 
preveria para as ligagoes destes ions? Voce preveria que 
estes cations teriam ligagoes mais longas ou mais curtas 
do que as moleculas diatomicas neutras correspondentes? 

b. Br 2 + e vermelho, e I 2 + e azul brilhante. Que transigao ele- 
tronica e mais provavelmente responsavel pela absorgao 
nestes ions? Qual ion tern HOMO e LUMO espagados mais 
estreitamente? 

c. I 2 e violeta, e I 2 + e azul. Com base nos orbitais de fronteira 
(identifique-os), explique a diferenga em suas cores. 

8.38 I 2 + existe em equilibrio com seu dhnero I 4 2+ em solugao. I 2 + 
e paramagnetico e o dhnero e diamagnetico. Estruturas cris- 
talinas de compostos contendo I 4 2+ mostraram que este ion e 
planar e retangular, com duas distancias I—I curtas (258 pm) 
e duas distancias mais longas (326 pm). 

a. Usando orbitais moleculares, proponha uma explicagao para 
a interagao entre duas unidades I 2 + para formar I 4 2+ . 

b. Que forma e favorecida em alta temperatura, I 2 + ou I 4 2+ ? 
Por que? 

8.39 Quantos isomeros possiveis existem do ion I0 2 F 3 2_ ? Faga seu 
esbogo, e indique o grupo de pontos para cada um. O ion obser- 


vado tern trechos de iodo-oxigenio IR-ativo em 802 e 834 cm -1 . 
O que isso indica sobre a estrutura mais provavel? (Consulte J. 
P. Mack, J. A. Boatz, M. Gerken, Inorg. Chem., 2008, 47, 3243.) 

8.40 O que e um super-halogenio? Ele contem um halogenio? Ao 
pesquisar a literatura, encontre a primeira referenda a este 
termo em ingles (, superhalogen ) e a explicagao para o termo. 
Tambem fornega exemplos de aplicagoes quimicas modernas 
de super-halogenios. 

8.41 A reagao original de Bartlett de xenonio com PtF 6 aparentemente 
resultou em outros produtos que nao o esperado Xe + PtF 6 “. No 
entanto, quando xenonio e PtF 6 reagem na presenga de um grande 
excesso de hexafluoreto de enxofre, aparentemente Xe + PtF 6 “e 
formado. Sugira qual seria o papel de SF 6 nesta reagao. (Ver: K. 
Seppelt, D. Lentz, Progr. Inorg. Chem., 1982, 29, 170.) 

8.42 Com base em RPECV, prever as estruturas de XeOF 2 , XeOF 4 , 
Xe0 2 F 2 e Xe0 3 F 2 . Atribua o grupo de pontos de cada um. 

8.43 A ligagao a na molecula linear XeF 2 pode ser descrita como 
uma ligagao de tres centros e quatro eletrons. Se o eixo z 
for atribuido como o eixo internuclear, use os orbitais p em 
cada um dos atomos para preparar uma descrigao dos orbitais 
moleculares da ligagao cr em XeF 2 . 

8.44 O grupo OTeF 5 pode estabilizar compostos de xenonio em esta- 
dos de oxidagao formais IV e VI. Com base em RPECV, prever 
as estruturas de Xe(OTeF 5 ) 4 eO = Xe(OTeF 5 ) 4 . 

8.45 Escrever uma equagao balanceada para a oxidagao do Mn 2+ para 
Mn0 4 _ pelo Ion perxenato em solugao acida. Considere que Xe 
neutro e formado. 

8.46. O ion XeF 5 “ e um exemplo raro de geometria planar pentago¬ 
nal. Com base na simetria deste ion, preveja o numero de ban- 
das de alongamento Xe-F IV-ativas. 

8.47 XeOF 4 tern uma das estruturas mais interessantes entre os com¬ 
postos de gases nobres. Com base em sua simetria, 

a. Obtenha uma representagao baseada em todos os movimen- 
tos dos atomos em XeOF 4 . 

b. Reduza esta representagao para suas representagoes 
irredutiveis componentes. 

c. Classifique essas representagoes, indicando quais sao para o 
movimento translacional, rotacional e vibracional. 

8.48 O ion XeF 2 2_ nao foi relatado. Voce esperaria que esse ion fosse 
curvado ou linear? Sugira por que ele continua sendo ilusorio. 

8.49 A fotolise de uma mistura solida de H 2 0, N 2 0 e Xe a 9 K, seguida 
de recozimento, gerou um produto identificado como HXeOXeH 
(L. Khriachtchev, K. Isokoski, A. Cohen, M. Rasanen, R. B. 
Gerber, J. Am. Chem. Soc., 2008, 130, 6114). As evidencias com- 
probatorias incluiam dados de infravermelho, com uma banda 
em 1379,7 cm -1 , atribuida ao alongamento Xe—H. Quando o 
experimento foi repetido usando agua deuterada contendo D 2 0 
e H 2 0, bandas em 1432,7 cm -1 , 1034,7 cm -1 e 1003,3 cm -1 , 
foram observadas, com a banda em 1379,7 cm -1 . Analise os 
dados infravermelhos do experimento realizado utilizando agua 
deuterada. 

8.50 Use o diagrama de Latimer para o xenonio em solugao basica 
fornecido no Apendice B.7 para: 

a. Construir semirreagoes balanceadas para os pares redox 
HXe0 6 3 -/HXe0 4 - e HXe0 4 “ /Xe. 

b. Usar essas semirreagoes para mostrar que o desproporcio- 
namento de HXe0 4 _ em solugao basica e espontaneo, cal- 
culando E° e AG° para a reagao. 
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8.51 Embora a deplegao do ozonio atmosferico seja um fenomeno 
amplamente conhecido, a estimativa de que ate 90% do xenonio 
originalmente na atmosfera da Terra agora esta ausente e 
desconhecida. A srntese e estudo de Xe0 2 (D. S. Brock, G. 
J. Schrobilgen, J. Am. Chem. Soc ., 2011, 133, 6265) apoia a 
hipotese de que a reagao de Si0 2 do nucleo da Terra com Xe 
pode ser responsavel pelo esgotamento deste gas nobre. 

a. Descreva como e realizada a srntese de Xe0 2 , incluindo os 
reagentes, condigoes, sensibilidade a temperatura e riscos 
associados com a srntese. 

b. Explique por que Xe0 2 monomerico provavelmente seria 
soluvel em agua. 

c. Estudos com espectroscopia de Raman foram vitais para 
caracterizar Xe0 2 . Que observagao experimental sugeriu 
que Xe0 2 contenha apenas ligagoes Xe—O? Que obser¬ 
vagao experimental sugeriu que Xe0 2 nao continha atomos 
de hidrogenio? 

8.52 NSF 3 liquido reage com [XeF][AsF 6 ] para formar [F 3 SNXeF] 
[AsF 6 ], 1. Sob aquecimento suave no estado solido, o com- 
posto 1 reorganiza-se para formar [F 4 SNXe] [AsF 6 ], 2. A reagao 
do composto 2 com HF produz [F 4 SNH 2 ][AsF 6 ], 3, [F 5 SN(H) 
Xe][AsF 6 ], 4, e XeF 2 . (Ver G. L. Smith, H. P. A. Mercier, G. 
J. Schrobilgen, Inorg. Chem., 2007, 46, 1369; Inorg. Chem., 
2008, 47, 4173; e J. Am. Chem. Soc., 2009, 131, 4173.) 

a. Qual e a ordem de ligagao em [XeF] + ? 

b. Dos compostos 1 a 4, qual tern a maior distancia S—N? E 
a menor? 

c. Qual dos compostos 1 a 4 e mais provavel de ter ligagao 
linear em torno do atomo de nitrogenio? 

d. Pela abordagem RPECY, espera-se que a ligagao em torno 
de Xe seja linear ou torcida no composto 1? 

e. Nos compostos 2 e 3, os grupos NXe e NH 2 provavelmente 
ocupam sitios axiais ou equatoriais no enxofre? 

f. Nos compostos 2 e 3, que ligagoes sao mais susceptiveis de 
serem mais longas, a liga 5 ao S—F axial ou a S—F equatorial ? 

8.53 Determine os grupos de pontos: 

a. 0 8 (Figura 8.34) 

b. S 8 (Figura 8.35) 

c. Um nanotubo quiral 

d. A segao de grafino (3, mostrada na Figura 8.23 

e. Xe 3 OF 3 + 


f. A forma proposta de cadeia espiral de oxigenio, 0 4 de 
pressao muito alta (L. Zhu, Z. Wang, Y. Wang, G. Zou, H. 
Mao, Y. Ma, Proc. Nat. Acad. Sci., 2012, 109, 751). 



Os problemas a seguir requerem o uso de software de mode- 
lagem molecular. 

8.54 Foi proposto que sais contendo o cation [FBeNg] + , onde Ng = 
He, Ne ou Ar, podem ser estaveis. Utilize software de modela- 
gem molecular para calcular e exibir os orbitais moleculares 
de [FBeNe] + . Quais orbitais moleculares seriam os principais 
envolvidos na ligagao neste ion? (Ver M. Aschi, F. Grandinetti, 
Angew. Chem., Int. Ed., 2000, 39, 1690.) 

8.55 O cation dixenonio Xe 2 + foi caracterizado estruturalmente. 
Usando o software de modelagem molecular, calcule e observe 
as energias e as formas dos orbitais moleculares deste ion. Classi- 
fique cada um dos sete orbitais ocupados de maior energia como 
a, 77 ou 8 e como ligantes ou antiligantes. Foi relatado que a 
ligagao nesse composto e a ligagao grupo representativo-grupo 
representativo mais longa observada ate o momento. Analise essa 
ligagao muito longa. (Ver T. Drews, K. Seppelt, Angew. Chem., 
Int. Ed., 1997, 36, 273.) 

8.56 Para investigar em mais detalhes a ligagao na estrutura 0 8 , 
construa uma unidade de 0 8 e calcule e mostre seus orbitais 
moleculares. Quais orbitais estao envolvidos na manutengao 
das unidades de 0 2 juntas? Em cada um destes orbitais, identi- 
fique os orbitais atomicos que estao envolvidos primariamente. 
(Veja a Figura 8.34; mais detalhes estruturais podem ser encon- 
trados em L. F. Lundegaard, G. Week, M. I. McMahon, S. I. 
Desgreniers, P. Loubeyre, Science, 2006, 443 ,201 e R. Steudel, 
M. W. Wong, Angew. Chem., Int. Ed., 2007, 46, 1768.) 






C A P I T U L 0 



Qufmica de coordenagao I: 
estruturas e isomeros 



Os compostos de coordenagao sao formados por um atomo metalico ou ion e um ou mais ligan- 
tes (atomos, ions ou moleculas) que doam eletrons para o metal. Esta definigao inclui compostos 
com ligagoes metal-carbono, ou compostos organometalicos, descritos nos Capitulos 13 a 15. 

O composto de coordenagao provem de uma ligagao covalente coordenada, que historica- 
mente considerava-se que era formada por doagao de um par de eletrons de um atomo para outro. 
Nos compostos de coordenagao, os doadores sao geralmente os ligantes, e os aceptores sao os 
metais. Compostos de coordenagao sao exemplos de adutos acido-base (Capitulo 6), frequente- 
mente chamados de complexos ou, se carregados, ions complexos. 

9.1 Historia 



Embora o estudo formal dos compostos de coordenagao comece realmente com Alfred Werner 
(1866-1919), os compostos de coordenagao tern sido utilizados como pigmentos e corantes desde a 
antiguidade. Exemplos incluem o azul da Prussia (KFe[Fe(CN) 6 ]), aureolina (K 3 [Co(N0 2 ) 6 ] • 6H 2 0, 
amarelo) e o corante vermelho de alizarina (o sal alummio calcio de l,2-di-hidroxi-9,10-antra- 
quinona). O ion tetraminocobre(II) - na verdade [Cu(NH 3 ) 4 (H 2 0) 2 ] 2+ em solugao, que tern uma 
cor azul marcante de cobalto - era conhecida em tempos pre-historicos. As formulas desses 
compostos foram deduzidas no final do seculo XIX, fornecendo a base para o desenvolvimento 
de teorias das ligagoes. 

Os quimicos inorganicos tentaram usar as teorias existentes aplicadas a moleculas organicas 
e sais para explicar as ligagoes em compostos de coordenagao, mas estas teorias foram consi- 
deradas inadequadas. Por exemplo, no cloreto de hexaminocobalto(III), [Co(NH 3 ) 6 ]C1 3 , as pri- 
meiras teorias de ligagao permitiam que apenas tres outros atomos fossem anexados ao cobalto 
por causa de sua “Valencia” 3. Por analogia com sais, como o FeCl 3 , os cloretos recebiam essa 
fungao. Foi necessario desenvolver novas ideias para explicar a ligagao envolvendo a amonia. 
Blomstrand 1 (1826-1894) e Jprgensen 2 (1837-1914) propuseram que os nitrogenios poderiam 
formar cadeias (Tabela 9.1) com esses atomos tendo uma Valencia 5. De acordo com esta teoria, 
ions cloreto, ligados diretamente ao cobalto eram ligados mais fortemente do que o cloreto ligado 
ao nitrogenio. Werner 3 propos que todas as seis amonias poderiam ligar-se diretamente ao ion 
cobalto. Werner admitia uma ligagao mais fraca dos ions cloreto. Atualmente os consideramos 
como ions independentes. 

A Tabela 9.1 ilustra como a teoria da cadeia e a teoria da coordenagao de Werner preveem o 
numero de ions gerados pela dissociagao de varios complexos de cobalto. A teoria de Blomstrand 
permitiu a dissociagao dos cloretos ligados a amonia, mas nao de cloretos ligados ao cobalto. A 
teoria de Werner tambem incluiu dois tipos de cloretos. O primeiro tipo era ligado ao cobalto 
(acreditava-se que estes cloretos ligados a metal nao se dissociavam). Estes, somados ao numero 
de moleculas de amonia, totalizavam seis. Os outros cloretos eram considerados menos firme- 
mente ligados, permitindo sua dissociagao. 
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TABELA 9.1 Comparagao da teoria da cadeia de Blomstrand e da teoria de 
coordenagao de Werner 


Formula de Werner 

Numero de 

Formula da cadeia 

Numero de j 

(forma moderna) 

ions previstos 

de Blomstrand 

ions previstos 

[Co(NH 3 ) 6 ]C/ 3 

4 

^nh 3 —Cl 

Co— nh 3 —nh 3 —nh 3 —nh 3 — Cl 

4 

[Co(NH 3 ) 5 C1 ]Cl 2 

3 

^NH —Cl 

Co— nh 3 —nh 3 —nh 3 —nh 3 —Cl 
Ai 

3 



/ C1 


[Co(NH 3 ) 4 C1 2 ]C/ 

2 

Co— nh 3 — nh 3 — nh 3 —nh 3 — Cl 
Ai 

2 



/ C1 


[Co(NH 3 ) 3 C1 3 ] 

0 

Co— nh 3 —nh 3 —nh 3 — Cl 

Ai 

2 


Os cloretos em italico se dissociam em solu?ao, de acordo com as duas teorias. 


Exceto para o ultimo composto, o numero previsto de ions pela correspondente dissociagao. 
Mesmo com os ultimos compostos, desafios experimentais deixaram alguma ambiguidade. O 
debate entre Jprgensen e Werner continuou por anos. Este caso ilustra boas caracteristicas da 
controversia cientifica. Werner foi forgado a desenvolver ainda mais sua teoria e a sintetizar 
novos compostos para testar suas ideias, porque Jprgensen defendeu com veemencia sua teoria 
da cadeia. Werner propos uma estrutura octaedrica para compostos tais como aqueles na Tabela 
9.1. Ele preparou e caracterizou muitos isomeros, incluindo tanto formas verdes quanto violetas 
[Co(H 2 NC 2 H 4 NH 2 ) 2 Cl 2 ] + . Ele afirmava que esses compostos tinham os cloretos na disposi- 
gao trans (um na frente do outro) e cis (adjacentes uns aos outros) respectivamente, em uma 
geometria octaedrica em geral, como na Figura 9.1. Jprgensen mostrou estruturas isomericas 
alternativas, mas aceitou o modelo do Werner em 1907, quando Werner sintetizou os isomeros 
verdes trans e os violetas cis de [Co(NH 3 ) 4 Cl 2 ] + . A teoria da cadeia nao podia justificar as duas 
estruturas diferentes com a mesma formula para este ion complexo. 

As smteses de Werner de [Co(NH 3 ) 4 Cl 2 ] + e a descoberta de compostos de coordenagao 
oticamente ativos, livres de carbono, nao convenceu todos os quimicos, mesmo quando a teoria 
da cadeia nao podia ser aplicada. Alguns quimicos argumentaram que Werner estava enganado 
sobre seus compostos oticamente ativos serem livres de carbono. Eles especularam que a qui- 


[ Co (nh 3 ) 4 C1 2 ] + [ Co (h 2 nc 2 h 4 nh 2 ) 2 ci 2 ] + 
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FIGURA 9. I so m e ros cis e trans. 
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FIGURA 9.2 Composto oticamente ativo, sem carbo¬ 
no, de Werner [Co{Co(NH 3 ) 4 (OH) 2 } 3 ] Br 6 . 


ralidade dos isomeros de Werner poderia ser devida a atomos de carbono nao detectados. Werner 
validou sua hipotese resolvendo uma mistura racemica de Jprgensen [Co{Co(NH 3 ) 4 (OH) 2 } 3 ]Br 6 
(Figura 9.2) em suas duas formas oticamente ativas, usando d- e /-a-bromocanfora-7r-sulfonato 
como agentes de resolugao. Com a prova definitiva da atividade otica sem carbono, a teoria de 
Werner foi aceita. Pauling 4 estendeu a teoria em termos de orbitais hibridos. Teorias posteriores 5 
adaptaram os argumentos utilizados para estruturas eletronicas de ions em cristais para os com- 
postos de coordenagao. 

Para desenvolver suas teorias, Werner estudou compostos que sao relativamente lentos para 
reagir em solugao. Ele sintetizou compostos de Co(III), Rh(III), Cr(III), Pt(II) e Pt(IV), que sao 
cineticamente inertes. 1 Exames subsequentes de compostos mais reativos confirmaram suas teorias. 

A teoria de Werner exigia a chamada ligagao primaria, na qual a carga positiva do ion 
metalico e equilibrada por ions negativos, e a ligagao secundaria, na qual as moleculas ou 
ions (ligantes) estao ligados diretamente ao ion metalico. A unidade ligada secundariamente 
e chamada de ion complexo ou de esfera de coordenagao; formulas modernas sao escritas 
com essa parte entre colchetes. As palavras primaria e secundaria nao tinham mais o mesmo 
significado. Nos exemplos da Tabela 9.1, a esfera de coordenagao atua como uma unidade; os 
ions fora dos colchetes balanceiam a carga e se dissociam em solugao. Dependendo do metal e 
dos ligantes, o metal pode ter de um ate pelo menos dezesseis atomos ligados a ele, com qua- 
tro e seis sendo o numero mais comum. 11 O Capitulo 9 concentra-se na esfera de coordenagao. 
Os ions fora da esfera de coordenagao, algumas vezes chamados contraions, frequentemente 
podem ser trocados por outros, sem alterar a ligagao ou os ligantes dentro da esfera de coor¬ 
denagao do ion complexo. 

Werner desenvolveu suas teorias usando compostos com quatro ou seis ligantes. As formas 
dos compostos de coordenagao foram estabelecidas pela smtese de isomeros. Por exemplo, Werner 
foi capaz de sintetizar apenas dois isomeros de [Co(NH 3 ) 4 C1 2 ] + . As estruturas possiveis com 
seis ligantes sao hexagonal, hexagonal piramidal, prismatica trigonal, antiprismatica trigonal e 
octaedrica. Uma vez que existem dois isomeros possiveis para a forma octaedrica e tres para 
cada uma das outras (Figura 9.3), Werner afirmou que a estrutura era octaedrica. Tal argu- 
mento nao e irrefutavel, porque isomeros adicionais podem ser dificeis de sintetizar ou isolar. 
No entanto, experiences posteriores confirmaram a forma octaedrica, com isomeros cis e trans 
como mostrado. 

A smtese e a separagao de isomeros oticos de Werner (Figura 9.2) provou ser a forma octae¬ 
drica conclusivamente; nenhuma das outras geometrias hexacoordenadas poderia ter atividade 
otica semelhante. 


1 Os compostos de coordenagao cineticamente inertes serao discutidos no Capitulo 12. 

11 N. N. Greenwood e A. Eamshaw, Chemistry of the Elements, 2 nd ed., Butterworth-Heinemann, Oxford, UK, 1997, p. 912. Os 
maiores numeros dependem de como e contado o numero de doadores em compostos organometalicos. Alguns atribui- 
riam numeros de coordenagao menores por causa da natureza especial dos ligantes organicos. 
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cis - e trans - tetraminodiclorocobalto (III), [ Co( NH 3 ) 4 C1 2 ] + 


Cl 
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Cl 

+ 

Cl 

H 3 N v I .Cl 


H 3 N 1 .nh 3 
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Octaedrica (dois isomeros) 

FIGURA 9.3 Possiveis isomeros de hexacoordenados para [Co(NH 3 ) 4 CI 2 ] + considerados por Werner. Somente a 
estrutura octaedrica permite apenas dois isomeros. 

Outros experimentos foram compatfveis com compostos de Pt(II) quadrados-planares, com 
os quatro ligantes nos cantos de um quadrado. Werner encontrou apenas dois isomeros para 
[Pt(NH 3 ) 2 Cl 2 ]. Esses isomeros teoricamente podiam ter formas diferentes (tetraedricas e qua- 
dradas planares sao apenas dois exemplos) (Figura 9.4), mas Werner considerou que elas tives- 
sem o mesmo formato. Como apenas uma estrutura tetraedrica e possivel para [Pt(NH 3 ) 2 Cl 2 ], 
Werner argumentou que os dois isomeros tinham formas quadradas-planares com geometrias 
cis e trans. Sua teoria estava correta, embora o suas evidencias nao pudessem ser conclusivas. 

As evidencias de Werner para estas estruturas exigiam uma teoria para explicar estas liga- 
9 oes metal-ligante e como mais de quatro atomos poderiam ligar-se a um unico centro de metal. 


cis- e trans- diaminodicloroplatina (II), [PtCl 2 (NH 3 ) 2 ] 


Cl 



Tetraedrica (um isomero) 


Cl nh 3 

Cl 

NH 

\ / 3 

\ / ■ 

Pt 

Pt 

/ \ 

/ \ 

Cl nh 3 

nh 3 

Cl 


Quadrado planar (dois isomeros) 


FIGURA 9.4 Possiveis estruturas para [Pt(NH 3 ) 2 CI 2 ] consideradas por Werner. 
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Compostos de metais de transigao com seis ligantes nao podem se encaixar a teoria de Lewis 
com oito eletrons em torno de cada atomo, e mesmo expandindo o nivel para 10 ou 12 eletrons 
nao funciona em casos como o do [Fe(CN) 6 ] 4_ , com um total de 18 eletrons para acomodar. A 
regra dos 18 eletrons simplesmente explica a ligagao em muitos compostos de coordenagao. O 
numero total de eletrons de Valencia em torno do atomo central e contado, sendo 18 o resultado 
comum. (Esta abordagem e aplicada a compostos organometalicos no Capitulo 13). 

Pauling 6 usou a sua abordagem de ligagao de Valencia para explicar as diferengas no corn- 
portamento magnetico entre compostos de coordenagao por uso de orbitais 3 d ou 4 d do ion de 
metal. Griffith e Orgel 7 desenvolveram a teoria do campo ligante, derivada da teoria do campo 
cristalino de Bethe 8 e Van Vleck 9 sobre o comportamento dos ions metalicos em cristais e do 
tratamento do orbital molecular de Van Vleck. 10 O Capitulo 10 discutira essas teorias. 

Este capitulo descreve as diferentes formas dos compostos de coordenagao. Pode ser dificil 
prever com certeza as formas com apenas o conhecimento das formulas complexas. Fatores 
estericos e eletronicos sutis frequentemente governam estas estruturas. As diferengas de energia 
entre as estruturas observadas e nao observadas de complexos, muitas vezes sao pequenas. E util 
correlacionar as estruturas com os fatores que determinam as suas formas. Este capitulo tambem 
descreve as possibilidades isomericas para os compostos de coordenagao e os metodos experi¬ 
mental utilizados para estuda-los. As estruturas dos complexos organometalicos (Capitulos 13 
a 15) tambem sao dificeis de prever. 

9.2 Nomenclatura 

A nomenclatura da quimica de coordenagao tern mudado ao longo do tempo. A literatura mais 
antiga apresenta varios estilos de nomenclatura. Regras contemporaneas usadas para nomear 
compostos de coordenagao sao discutidas neste capitulo. Fontes mais completas estao disponfveis 
para quern deseja explorar as abordagens classicas da nomenclatura, necessarias para examinar 
a literatura mais antiga e os esquemas de nomenclatura adicionais nao abordados nesta segao 
introdutoria. 11 


TABELA 9.2 Ligantes monodentados classicos 


Nome comum 

Nome IUPAC 

Formula 

hidrido 

hidrido 

H" 

fluoro 

fluoro 

F“ 

cloro 

cloro 

cr 

bromo 

bromo 

Br“ 

iodo 

iodo 

I- 

nitrido 

nitrido 

N 3 - 

azida 

azida 

n 3 - 

oxo 

oxido 

O 2 - 

ciano 

ciano 

CN“ 

tiociano 

tiocianato-S (ligado a S) 

SCN“ 

isotiociano 

tiocianato-V (ligado a N) 

NCS“ 

hidroxo 

hidroxo 

OH- 

aqua 

aqua 

h 2 o 

carbonila 

carbonila 

CO 

tiocarbonila 

tiocarbonila 

cs 

nitrosila 

nitrosila 

NO + 

nitro 

nitrito-V (ligado a N) 

N0 2 - 

nitrito 

nitrito -0 (ligado a 0) 

ONO- 

metil isocianida 

metilisocianida 

ch 3 nc 

fosfina 

fosfano 

pr 3 


(i continua ) 
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TABELA 9.2 Ligantes monodentados classicos (cont.) 


Nome comum 

Nome IUPAC 

Formula 

piridina 

piridina (abrev. pi) 

c 5 h 5 n 

amina 

amina 

nh 3 

metilamina 

metilamina 

MeNH 2 

amida 

azanida 

nh 2 - 

imida 

azanediida 

NH 2 - 


TABELA 9.3 Aminas quelantes 


Pontos 

quelantes Nome comum Nome IUPAC Abrev. Formula 


bidentado 

etilenodiamina 

1,2-etanodiamina 

tridentado 

dietilenotriamina 

1,4,7-triaza-heptano 



1,3,7-triazaciclononano 

tetradentado 

trietilenotetra-amina 

1,4,7,10-tetrazadecano 


triaminatrietilamina 

(3, fl ', P"- tris(2- 
-aminaetil) amina 


en NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 

dien NH 2 CH 2 CH 2 NHCH 2 CH 2 NH 2 



trien NH 2 CH 2 CH 2 NHCH 2 CH 2 NHCH 2 CH 2 NH : 
NH 2 CH 2 CH 2 NCH 2 CH 2 NH 2 

tren 

CH 2 CH 2 NH 2 


tetrametilciclam 

tris(2-piridilmetil) 

amina 

pentadentado tetraetilenopentamina 

hexadentado etilenodiamina- 
-tetra-acetato 


1,4,8,11- 

tetrametil-1,4,8,11- 
-tetra-azaciclotetradecano TMC 

tris(2-piridilmetil) 

amina 

1,4,7,10,13- 

penta-azatridecano 

1,2-etanodiil EDTA 

(dinitrila) tetra-acetato 



TP A TMC 


nh 2 ch 2 ch 2 nhch 2 ch 2 nhch 2 ch 2 nhch 2 ch 2 nh 2 


- oocch 9 ch 9 coct 

V / 

NCH,CH,N 

/ 2 2 \ 

■ OOCCH 2 CHjCOO" 


Ligantes sao frequentemente denominados usando-se nomes triviais mais velhos, em vez dos 
nomes internacionais da Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC). As Tabelas 9.2,9.3 e 9.4 
apresentam os ligantes mais comuns. Aqueles com dois ou mais pontos de fixagao para atomos 
metalicos sao chamados de ligantes quelantes, e seus compostos sao chamados quelatos, um 
nome derivado do grego khele, que significa garra de caranguejo. Os ligantes como a amonia sao 
monodentados, com um ponto de fixagao (literalmente, “um dente”). Os ligantes sao descritos 
como bidentados se tiverem dois pontos de fixagao, como a etilenodiamina (NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 ), 
que pode ligar-se aos metais atraves dos dois atomos de nitrogenio. Os prefixos tri-, tetra-, penta- 
e hexa- sao usados para tres ate seis posigoes de ligagao (Tabela 9.3). Aneis quelatos podem ter 
qualquer numero de atomos; os mais comuns contem cinco ou seis atomos, incluindo o metal. 
Aneis menores tern angulos e distancias que levam a formar cadeias; aneis maiores resultam 
frequentemente em aglomeragao, tanto dentro do anel quanto entre ligantes adjacentes. Alguns 
ligantes formam mais de um anel; etilenodiaminotetracetico (EDTA) pode formar cinco aneis 
por meio de seus grupos carboxilato e dois atomos de nitrogenio amina. 
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TABELA 9.4 Ligantes polidentados (quelantes) 


Nome comum Nome IUPAC Abreviatura Formulas e estruturas 


acetilacetonato 

2,4-pentanodiono 

acac 

2,2'-bipiridina 

2,2' -bipiridil 

bipi 

nacnac 

A,A'-difenil-2,4- 

-pentanodi-iminato 

nacnac 

1,10-fenantrolina, 

1,10- 

fen, 6>-fen 

o-fenantrolina 

-diaminofenantreno 

oxalato 

oxalato 

ox 

dialquilditio- 

dialquil- 

dtc 

carbamato 

-carbamoditioato 

etilenoditiolato 

1,2-etenoditiolato 

ditioleno 

1,2 -bis 

(difenilfosfino) 

etano 

1,2-etanodilbis- 

(difenilfosfano) 

dppe 


2,2 '-bis 


BINAP 

(difenilfosfino)- 
-1,1 '-binaptil 

BINAP 

dimetilglioximato 

butanodieno 

dioxima 

DMG 

pirazolilborato 

hidrotris- 

Tp 

(escorpionato) 

(pirazo-1 -il)borato 


2,2'-etilenobis- 


salen 

(nitrilometilideno) - 
difenoxido 

salen 


CH3COCHCOCH3- 


c 10 h 8 n 2 


Ci 7 H 17 N 2 - 


c 12 h 8 n 2 


c 2 o 4 2 - 

s 2 cnr 2 _ 


s 2 c 2 h 2 2 - 


Ph 2 PC 2 H 4 PPh 2 


Ph 2 P(C 10 H 6 ) 2 PPh 2 


HONCC(CH 3 )C(CH 3 )NCT 


[HB(C 3 H 3 N 2 ) 3 ]- 


~OPh(CHNCH 2 CH 2 NCH)PhO~ 



'^C —N 


/ 

\ 


R 

R 



Ph 

Ph 
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Regras de nomenclatura 


1. O cation vem em primeiro lugar, seguido pelo anion. 

Exemplos: cloreto de diaminoprata(I), [Ag(NH 3 ) 2 ]Cl 

hexacianoferrato de potassio(III), K 3 [Fe(CN) 6 ] 

2. A esfera de coordenagao interna esta entre colchetes. Embora o metal seja fornecido pri- 
meiramente dentro dos colchetes, os ligantes dentro da esfera de coordenagao sao escritos 
antes do metal no nome da formula. 

Exemplos: sulfato de tetraminocobre(II), [Cu(NH 3 ) 4 ]S0 4 
cloreto de hexaminocobalto(III), [Co(NH 3 ) 6 ]C1 3 


2 

di 

bis 

3 

tri 

tris 

4 

tetra 

tetraquis 

5 

penta 

pentaquis 

6 

hexa 

hexaquis 

7 

hepta 

heptaquis 

8 

octa 

octaquis 

9 

nona 

nonaquis 

10 

deca 

decaquis 


3. O numero de ligantes de cada tipo e indicado por prefixos (na margem). Nos casos mais 
simples, sao utilizados os prefixos na segunda coluna. Se o nome do ligante ja inclui estes 
prefixos ou e complicado, apresenta-se entre parenteses e os prefixos na terceira coluna 
(terminados em -is-) sao usados. 

Exemplos: diclorobis(etilenediamina)cobalto(III), 

[Co(NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 ) 2 C1 2 ] + 
tris(2,2'-bipiridina)ferro(II), [Fe(C 10 H 8 N 2 ) 3 ] 2+ 

4. Os ligantes sao geralmente escritos em ordem alfabetica - de acordo com o nome do ligante, 
nao do prefixo. 

Exemplos: tetraminodiclorocobalto(III), [Co(NH 3 ) 4 C1 2 ] + 

(tetramino e colocado em ordem alfabetica na letra a e dicloro na letra c, e nao 
pelos prefixos) 

aminobromoclorometilaminoplatina(II), Pt(NH 3 )BrCl(CH 3 NH 2 ) 


5. Ligantes anionicos recebem um sufixo o. Ligantes neutros retem seu nome usual. 

Agua coordenada e chamada aqua e amonia coordenada e chamada amino. Os exemplos 
encontram-se na Tabela 9.2. 


Cl NIL 

\ / 3 

Pt 

/ \ 

Cl nh 3 

cis 

(cisplatina) 


LolM V_1 

3 \ / 

Pt 

/ \ 

Cl nh 3 


trans 


FIGURA9.5 Isomeros cis e 
trans de diaminodicloroplati- 
na(ll), [PtCI 2 (NH 3 ) 2 ]. 0 isomero 
cis, tambem conhecido como 
cisplatina, e usado no tratamen- 
to do cancer. 



nh 3 

ILN^ 


j " 

:c°A 

H 3 N ^ 



nh 3 


H 2 

nh 3 n 4 

N 2 ^ 

. 1 ^NH, 

;c°' 3 


^nh 3 

H 


NH. 


6 . Existem dois sistemas para designar o numero de carga ou de oxidagao: 

a. O sistema de Stock coloca o numero de oxidagao calculado do metal como um numeral 
romano entre parenteses apos o nome do metal. Embora este seja o metodo mais comu- 
mente empregado, sua desvantagem e que o estado de oxidagao de um metal dentro de 
um complexo pode ser ambiguo e dificil de especificar. 

b. O sistema de Ewing-Bassett coloca a carga sobre a esfera de coordenagao entre paren¬ 
teses apos o nome do metal. Essa convengao oferece uma identificagao inequivoca da 
especie. 

Em ambos os casos, se a carga for negativa, o sufixo -ato e adicionado ao nome. 

Exemplos: tetraminoplatina(II) ou tetraminoplatina(2+), [Pt(NH 3 ) 4 ] 2+ 
tetracloroplatinato(II) ou tetracloroplatina(2-), [PtCl 4 ] 2- 
hexacloroplatinato(IV) ou hexacloroplatinato(2-), [PtCl 6 ] 2- 

7. Os prefixos designam localizagoes geometricas adjacentes (cis-) e opostas (trans-) (Figuras 9.1 

e 9 . 5 ). Outros prefixos serao introduzidos conforme necessario. 

Exemplos: cis- e ^ran^-diaminodicloroplatinaCII), [PtCl 2 (NH 3 ) 2 ] 

cis- e ^ran^-tetra-aminodiclorocobaltoCIII), [CoC1 2 (NH 3 ) 4 ] + 


FIGURA9.6 Pontes de ligantes 
amida e hidroxido em ^t-amido- 
-/x-hidroxobis (tetra-aminoco- 
balto) (4+), [(NH 3 ) 4 Co(OH)(NH 2 ) 
Co(NH 3 ) 4 ] 4+ . 


8. 


Ligantes de pontes entre dois ions metalicos (Figuras 9.2 e 9 . 6 ) tern o prefixo /ul -. 
Exemplos: tris(tetramino-/r-didroxocobalto)cobalto(6+), [Co(Co(NH 3 ) 4 (OH) 2 ) 3 ] 6+ 
/x-amido-/x-hidroxobis(tetraminocobalto)(4+), 
[(NH 3 ) 4 Co(OH)(NH 2 )Co(NH 3 ) 4 ] 4+ 
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9. Quando o complexo e carregado negativamente, os nomes para estes metais sao derivados 
de fontes de seus simbolos: 

ferro (Fe) ferrato chumbo (Pb) plumbato 

prata (Ag) argentato estanho (Sn) estanato 

ouro (Au) aurato 

Exemplos: tetracloroferrato(III) ou tetracloroferrato (1-), [FeCl 4 ]“ 
dicianourato(I) ou dicianourato(l-), [Au(CN) 2 ]“ 


EXERCI'CIO 9.1 


Cite os nomes desses compostos de coordenagao: 

a. Cr(NH 3 ) 3 Cl 3 

b. Pt(en)Cl 2 

c. [Pt(ox) 2 ] 2 - 

d. [Cr(H 2 0) 5 Br] 2+ 

e. [Cu(NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 )C1 4 ] 2 - 

f. [Fe(OH) 4 ] _ 


EXERCICIO 9.2 


De as estruturas desses compostos de coordenagao: 

a. Tris(acetilacetonato)ferro(III) 

b. Hexabromoplatinato(2-) 

c. Diaminotetrabromocobaltato(III) de potassio 

d. Sulfato de tris(etilenodiamino)cobre(II) 

e. Perclorato de hexacarbonilmanganes(I) 

f. Tetraclororutenato de amonia(l-) 


9.3 Isomerismo 

A variedade de numeros de coordenagao entre estes complexos fornece um grande numero de 
isomeros. Conforme o numero de coordenagao aumenta, tambem aumenta o numero de isome- 
ros possiveis. Enfatizaremos os numeros de coordenagao comuns, principalmente de 4 e 6. Nao 
vamos discutir o isomerismo onde os ligantes em si sao isomeros. Por exemplo, compostos de 
coordenagao dos ligantes 1-aminopropano e 2-aminopropano sao isomeros, mas nao os inclui- 
remos em nossa discussao. 

Isomeros de hidrato ou solventes, isomeros de ionizagao e isomeros de coordenagao 

tern a mesma formula geral, mas possuem ligantes diferentes ligados ao atomo central ou ion. 
Os termos isomerismo de ligagao ou ambidentado sao usados para os casos de ligagao atraves 
de diferentes atomos do mesmo ligante. Estereoisomeros tern os mesmos ligantes, mas diferem 
em seu arranjo geometrico. A Figura 9.7 fornece um fluxograma que descreve as maneiras mais 
fundamentais em que estes isomeros sao diferenciados uns dos outros. 

9 . 3.1 Estereoisomeros 

Os estereoisomeros incluem isomeros cis e trans, isomeros quirais, compostos com diferentes 
conformagoes de aneis quelatos e outros isomeros que diferem apenas na geometria de ligagao 
com o metal. O estudo de estereoisomeros forneceu grande parte das evidencias experimentais 
utilizadas para desenvolver e defender a teoria de coordenagao de Werner. A cristalografia de 
raios X permite esclarecer as estruturas isomericas desde que cristais adequados possam ser 
obtidos. 
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Duas ou mais moleculas com formulas identicas 


As ligagoes situam-se entre os mesmos atomos? 



Sim Nao 



FIGURA9.7 Fluxograma dos isomeros. 


9.3.2 Complexos tetracoordenados 

Isomeros cis e trans de complexos quadrados-planares sao comuns. Sao conhecidos muitos 
exemplos de platina(II). Os isomeros de [Pt(NH 3 ) 2 Cl 2 ] sao mostrados na Figura 9.5. O iso- 
mero cis e usado em medicina como o agente antitumoral. Aneis de quelato podem impor uma 
estrutura cis se o ligante quelante for muito pequeno para incluir as posigoes trans. A distancia 
entre as duas posigoes trans e grande demais para a maioria dos ligantes, e quanto maior for o 
intervalo entre os sitios doadores dentro de um ligante, maior sera a possibilidade destes sitios 
se ligarem a metais diferentes, ao inves de quelarem o mesmo metal. 

Isomeros nao quirais sao possiveis quando a molecula tern um piano especular. Ao deter- 
minarmos se uma molecula quadrada-planar tern um piano especular, geralmente ignoramos 
algumas pequenas alteragoes do ligante, como a rotagao dos grupos substituintes, mudangas 
conformacionais nos aneis ligantes e curvaturas das ligagoes. Exemplos de complexos quadrado- 
-planares quirais sao os isomeros de platina(II) e paladio(II) na Figura 9.8, onde a geometria do 
ligante descarta a presenga de pianos especulares. Se os complexos fossem tetraedricos, apenas 




FIGURA 9.8 Isomeros quirais de complexos quadrado-planares. (A4eso-estilbenodiamina)(/so-butilenodiamina) 
platina(ll) e paladio(ll). 

(Dados de W. H. Mills, T. H. H. Quibell, J. Chem. Soc., 1935, 839; A. G. Lidstone, W. H. Mills, J. Chem. Soc., 1939, 1754.) 
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uma estrutura seria possivel, com um piano especular dividindo os dois ligantes entre os dois 
grupos fenil e entre os dois grupos metil. 

9.3.3 Quiralidade 

As moleculas quirais tem imagens especulares nao sobrepomveis, uma condiqao que pode ser 
expressa em termos de elementos de simetria. Uma molecula e quiral somente se nao tiver 
nenhum eixo de rotaqao-reflexao (S^). ln Isso significa que as moleculas quirais (Seqao 4.4.1) nao 
tem elementos de simetria (exceto identidade, C x ) nem possuem eixos de rotaqao proprios (C w ). 
As moleculas tetraedricas com quatro ligantes diferentes, ou com ligantes quelantes assimetricos, 
sao quirais. Todos os isomeros de complexos tetraedricos sao quirais. As moleculas octaedricas 
com ligantes de quelaqao superiores ou bidentados, ou com estruturas [Ma 2 b 2 c 2 ], [Mabc 2 d 2 ], 
[Mabcd 3 ], [Mabcde 2 ] ou [Mabcdef], onde M = metal e a, b, c, d, e, f sao ligantes monodentados, 
podem ser quirais. Nem todos os isomeros destas moleculas com numero de coordenaqao 6 sao 
quirais, mas deve ser considerada a possibilidade. 

9.3.4 Complexos hexacoordenados 

Complexos ML 3 L' 3 onde L e L' sao ligantes monodentados, tem dois isomeros chamados/< 2 c-(fa- 
cial) e mer- (meridional). Os isomeros fac tem tres ligantes identicos em uma face triangular. Os 
isomeros mer tem tres ligantes identicos em um piano, dividindo a molecula. Isomeros similares 
sao possiveis com ligantes quelantes. Exemplos com ligantes monodentados e tridentados sao 
mostrados na Figura 9.9. 

Uma nomenclatura especial foi proposta para isomeros relacionados. Por exemplo, compos- 
tos de trietilenotetramina tem tres formas: a, com todos os tres aneis quelatos em pianos diferen¬ 
tes; [3, com dois dos aneis coplanares e trans, com todos os tres aneis coplanares (Figura 9.10). 
Isomeros adicionais sao possiveis e serao discutidos mais adiante (tanto a quanto (3 sao quirais, e 
todos os tres tem isomeros adicionais que dependem das conformaqoes do anel quelato). Mesmo 
quando um ligante multidentado exibe o mesmo modo de ligaqao, a incorporaqao de outros 
ligantes pode resultar em isomeros. Por exemplo, na Figura 9.11, o ligante (3 , /3', /3"-triamino- 
trietilamina (tren) liga-se a quatro sitios adjacentes, mas um ligante assimetrico como o salicilato 
pode ligar-se de duas maneiras, com o carboxilato sendo cis ou trans ao nitrogenio terciario. 

O numero de isomeros possiveis geralmente aumenta com o numero de ligantes diferentes. As 
estrategias foram desenvolvidas para calcular o numero maximo de isomeros com base em uma 


[Co(NH 3 )3C1 3 ] 


[Co(dien) 2 ] 3+ 


Facial 



Meridional 


nh 3 



Cl 

Cl 


nh 3 



FIGURA 9.9 Isomeros facials e meridionals de [Co(NH 3 ) 3 CI 3 ] e [Co(dien) 2 ] 3+ . 


111 Porque Sj=a e S 2 =i, localizando um piano especular ou centro de inversao em uma estrutura, indica que ela nao e 
quiral. Uma estrutura pode ser aquiral em virtude de um eixo S n , onde n > 2, mesmo sem a presenqa de um piano espe¬ 
cular ou centro de inversao como elementos de simetria. 
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N— 





a (3 trans 

Sem aneis coplanares Dois aneis coplanares Tres aneis coplanares 

FIGURA 9.10 Isomeros de complexos trietilenotetramina (trien). 



FIGURA 9.11 Isomeros de [Co(tren)(sal)] + . 


I I 

'M' 'M' 

d^ | \ I | 
b b 


1 

3, | .2 

4 ^ | ^5 
6 

FIGURA 9.12 [M<abxcdxef>] 
Enantiomeros e o sistema de 
numeragao octaedrica. 


estrutura inicial, 12 mas listas completas de isomeros eram dificeis de se obter ate que programas 
de computador foram usados. Polya usou a teoria de grupos para calcular o numero de isomeros. 13 

Uma abordagem para tabular os isomeros e mostrada na Figura 9.12 e na Tabela 9.5. A 
notagao <ab> indica que a e b sao trans entre si; M e o metal; e a, b, c, d, e e f sao ligantes 
monodentados. As seis posigoes octaedricas comumente sao numeradas como na Figura 9.12, 
com as posigoes 1 e 6 em posigoes axiais e 2 ate 5 no sentido anti-horario, iniciando da posigao 1. 

Se os ligantes em [Mabcdef] sao completamente misturados, ha quinze diastereoisomeros 
diferentes - estruturas que nao sao imagens especulares umas das outras - cada um deles possui 
um enantiomero ou uma imagem especular nao sobrepomvel. Isto significa que um complexo 
com seis ligantes diferentes em uma forma octaedrica tern trinta isomeros diferentes! Os isome¬ 
ros de [Mabcdef] encontram-se na Tabela 9.5. Cada uma das quinze possibilidades representa 
um par enantiomerico, para um total de trinta isomeros. Observe que cada conjunto exclusivo de 
ligantes trans neste caso [Mabcdef] gera tres diastereomeros, onde cada diastereomero e quiral. 

A identificagao de todos os isomeros de um determinado complexo envolve listar sistema- 
ticamente as estruturas possiveis e, em seguida, verificar as duplicatas e a quiralidade. Bailar 
sugeriu um metodo sistematico, onde um par trans, tal como <ab>, e mantido constante; o 
segundo par tern uma constante componente e a outra e sistematicamente alterada; e o terceiro 
par e tudo o que sobrou. Em seguida, o segundo componente do primeiro par e alterado, e o pro- 
cesso e continuado. Este procedimento gera os resultados da Tabela 9.5. O par de enantiomeros 
indicado no quadro A1 da Tabela 9.5 e mostrado na Figura 9.12. 

A mesma abordagem pode ser usada para ligantes quelantes, com limites sobre a localizagao 
do anel quelato. Por exemplo, um anel quelato bidentado normal nao pode conectar posigoes 
trans. Depois de listar todos os isomeros sem essa restrigao, aqueles que sao estericamente 
impossiveis podem ser eliminados e os outros verificados para duplicatas e enantiomeros. A 
Tabela 9.6 lista o numero de isomeros e enantiomeros para muitas formulas gerais. 14 
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TABELA 9.5 Isdmeros [Mabcdef] 3 



A 

B 

C 


ab 

ab 

ab 

1 

cd 

ce 

ef 


ef 

df 

de 


ac 

ac 

ac 

2 

bd 

be 

bf 


ef 

df 

de 


ad 

ad 

ad 

3 

be 

be 

bf 


ef 

ef 

ce 


ae 

ae 

ae 

4 

be 

bf 

bd 


df 

cd 

cf 


af 

af 

af 

5 

be 

bd 

be 


de 

ce 

cd 


a Cada quadro 1 x 3 e um conjunto de tres pares trans de ligantes. Por exem- 
plo, o quadro C3 representa dois enantiomeros de [M < ad > < bf > < ce >]. 


TABELA 9.6 Numero de isomeros possi'veis para complexos especfficos 


Formula 

Numero de estereoisomeros 

Pares de enantiomeros 

Ma 6 

1 

0 

Ma 5 b 

1 

0 

Ma 4 b 2 

2 

0 

Ma 3 b 3 

2 

0 

Ma 4 bc 

2 

0 

Ma 3 bcd 

5 

1 

Ma 2 bcde 

15 

6 

Mabcdef 

30 

15 

Ma 2 b 2 c 2 

6 

1 

Ma 2 b 2 cd 

8 

2 

Ma 3 b 2 c 

3 

0 

M(AA)(BC)de 

10 

5 

M(AB)(AB)cd 

11 

5 

M(AB)(CD)ef 

20 

10 

M(AB) 3 

4 

2 

M(ABA)cde 

9 

3 

M(ABC) 2 

11 

5 

M(ABBA)cd 

7 

3 

M(ABCBA)d 

7 

3 


As letras maiusculas representam ligantes quelantes, e as letras minusculas, ligantes monodentados. 
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EXEMPLO 9.1 


Os isomeros de Ma 2 b 2 c 2 

podem ser encontrados pelo metodo de Bailar. Em cada linha abai- 

xo, o primeiro par de ligantes e mantido constante: <aa>, <ab> e <ac> nas linhas 1, 2 e 3, 
respectivamente. Na coluna B, um componente do segundo par e trocado por um componen- 
te do terceiro par (por exemplo, na linha 2, <ab> e <cc> tornam-se <ac> e <bc>). 


A 

B 

1 

aa a 

bb b>K 

cc 4 

aa a 

be £>I< C 
be J, c 


Sem quiralidade 

Sem quiralidade 

2 

ab a 

ab a^c 
ce b 

ab a a 

ac b >k c c >k b 
u a^r^c c^^a 

bc b b 


Sem quiralidade 

Quiral 

3 

ac . a a 

ab b ^Jk b b ^k b 
. a ^ i ^ c c a 
be ^ ^ 

ac , a 

bb a ^ b 
bb i 


Quiral 

Sem quiralidade 


Uma vez que todos os arranjos trans sao listados e desenhados, verificamos a quiralidade. 

As entradas Al, A2, B1 e B3 possuem simetria especular plana; sao aquirais. As entradas A3 
e B2 nao tem simetria especular plana; sao quirais e tem imagens especulares nao sobrepo- 
mveis. No entanto, temos de verificar as duplicatas que podem surgir atraves deste metodo 
sistematico. Neste caso, A3 e B2 sao identicas, uma vez que cada conjunto tem ligantes trans 
ab, ac e be. Em geral, existem quatro isomeros nao quirais e um par quiral, para um total de 
seis isomeros. 

EXERCICI0 9.3 Encontre o numero e a identidade dos isomeros de [Ma 2 b 2 cd]. 


EXEMPLO 9.2 


Uma abordagem metodica e importante para encontrar isomeros. Considere M(AA)(BB)cd. AA 
e BB devem estar em posigoes cis, porque estao ligados ao anel quelato. Para M(AA)(BB)cd, 
tentamos primeiramente c e d nas posigoes cis. Um A e um B devem ser trans um ao outro: 


a^a rA 
c n UA A. f ,c 

d^i>B B^f>d 
B^ 

c se opoe a B 
d se opoe a A 

A imagem especular e diferente, entao existe um 
par quiral. Estas imagens especulares nao tem eixos 
de rotagao improprios, alem de um centro de 
inversao ou pianos especulares. 


C S>B Bv> c 
A~J ^-A 

c se opoe a A 
d se opoe a B 

A imagem especular e diferente, assim existe um 
par quiral. Estas imagens especulares nao tem 
eixos de rotagao improprios, alem de um centro 
de inversao ou pianos especulares. 


Em seguida, tentar c e d nas posigoes trans , onde AA e BB estao no piano horizontal: 

d d 


As imagens especulares sao identicas, e o diastereomero usado para gerar a imagem espe¬ 
cular tem um piano especular, para que haja apenas um isomero. Ha dois pares quirais e um 
diastereomero aquiral, para um total de cinco isomeros. 

EXERCICIO 9.4 Encontre o numero e a identidade de todos os isomeros de [M(AA)bcde], 
onde AA e um ligante bidentado com grupos de coordenagao identicos. 








9.3.5 Combina^oes de aneis quelatos 

Antes de discutirmos as regras de nomenclatura para a geometria do anel, precisamos estabe- 
lecer a lateralidade das helices e das helices geometricas. Considere as helices na Figura 9.13. 
A primeira e uma helice canhota; girando-a no sentido anti-horario no ar ou na agua ela se 
afastaria do observador. A segunda, uma helice destra, se afasta na rotagao no sentido horario. 
As pontas das pas da helice descrevem formas canhotas e destras, respectivamente. Com raras 
excegoes, as roscas dos parafusos sao helices destras; uma torgao no sentido horario com uma 
chave de fenda ou chave de boca ira introduzi-los em uma porca ou um pedago de madeira. O 
mesmo movimento no sentido horario introduz uma porca de um parafuso estacionario. Outro 
exemplo de uma helice e uma mola de bobina, que geralmente pode ser destra ou canhota, sem 
afetar sua operagao. 

Complexos com tres aneis formados por meio de ligantes quelantes, tais como [Co(en) 3 ] 3+ , 
podem ser encarados como helices de tres pas, observando-se a molecula como um eixo triplo. A 
Figura 9.14 mostra diversas maneiras diferentes, mas equivalentes, de desenhar essas estruturas. 
O procedimento para atribuir a notagao (A) de sentido horario ou (A) de sentido anti-horario e 
descrito no proximo paragrafo. 



Visao Visao 

frontal lateral 


I-fwv 

Visao Visao 
frontal lateral 

(b) 

FIGURA 9.13 Helices destras e canhotas. (a) Helice canhota e espiral tragada pelas pontas das laminas. (b) Helice 
destra e espiral tra^ada pelas pontas das laminas. 




Isomeros A 

n v ?> 

( v i^ 
N'" i '''N 
N —^ 


nO 
C N ^- N 
N ' 0 N 


FIGURA 9.14 Quelatos destros e canhotos. 



Isomeros A 
N-^v 

k. I jsr 

NT i N 


N... T 


Os complexos com dois ou mais aneis quelatos nao adjacentes (nao compartilhando um 
atomo comum ligado ao metal) podem ser quirais. Quaisquer dois aneis de quelatos nao copla- 
nares e nao adjacentes podem ser usados para determinar a lateralidade. A Figura 9.15 ilustra 
o processo, que pode ser resumido como segue: 

1. Rode a figura para posicionar um anel horizontalmente para tras, no topo de uma das faces 
triangulares. 

2. Imagine o anel na face frontal triangular como estando originalmente paralelo ao anel na parte 
de tras. Determine que rotagao da face frontal e necessaria para obter a configuragao real. 

3. Se a rotagao da Etapa 2 for no sentido anti-horario, a estrutura e designada lambda (A). Se 
a rotagao for no sentido horario, a designagao sera delta (A). 
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Uma molecula com mais de um par de aneis pode exigir mais do que uma denominagao. A 
lateralidade de cada par de aneis e determinada; a descrigao final inclui todas as denominagoes. 
Por exemplo, um complexo EDTA onde o ligante e totalmente ligado tern seis pontos de fixagao e 
cinco aneis. Um isomero e mostrado na Figura 9.16, onde os aneis sao numerados arbitrariamente 
R x ate R 5 . Todos os pares de aneis que nao sao coplanares e nao estao ligados ao mesmo atomo 
sao usados na descrigao. O anel N—N (R 3 ) e omitido, porque esta ligado ao mesmo atomo com 
cada um dos outros aneis. Considerando apenas os quatro aneis O—N, existem tres pares uteis, 
R x -R 4 , R r R 5 e R 2 -R 5 . O quarto par, R 2 -R 4 , nao e usado, porque os dois aneis sao coplanares. O 
metodo descrito acima determina A para R 1 -R 4 , A para Rj-R^ e A para R 2 -R 5 . A notagao para 
o composto dado e, entao, AAA-(etilenodiaminotetra-acetato)cobaltato(III). A ordem das deno¬ 
minagoes e arbitraria e poderia tambem ser AAA ou AAA. 


N, T ^ 

JCo ) = 


.N 

\f 

Co 

,K T 

( 'Co' 

Nv 

N o 

Co 



N^i 

N^y 




*N 



FIGURA 9.15 Procedimento para determinar a lateralidade. 



AAA 

CoEDTA - 


FIGURA 9.16 Denominagao dos aneis quirais. Os aneis sao numerados arbitrariamente de R 1 ate R 5 . A combinagao 
de R 1 -R 4 e A, R 1 -R 5 e A, e R 2 -R 5 e A. A notagao para essa estrutura e AAA - (etilenodiaminotetra-acetato) cobaltato(lll). 


EXEMPLO 9.3 


Determine a denominagao de quiralidade para: 

r» n + 

! ^C1 
'Co 
| >N 
Cl 

Rodar a figura 180° sobre o eixo vertical coloca um anel na parte de tras e o outro conectan- 
do as posigoes da anterior direita e superior. Se esse anel frontal fosse originalmente paralelo 
ao posterior, uma rotagao horaria iria coloca-lo na posigao correta. Portanto, a estrutura e 
A-cA-diclorobis(etilenodiamina)cobalto(III). 

EXERCICIO 9.5 Determine a denominagao de quiralidade para: 
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9.3.6 Conforma^ao do anel ligante 

Como muitos aneis quelatos nao sao pianos, eles podem ter diferentes conforma^oes em molecu- 
las diferentes, mesmo em moleculas identicas. Em alguns casos, estas conforma^oes diferentes 
tambem sao quirais. A nota^ao usada nestas situa 9 oes requer o uso de duas linhas para estabele- 
cer a lateralidade e as denominates A e 8. A primeira linha conecta os atomos ligados ao metal. 
No caso de etilenodiamina, esta linha conecta-se a dois atomos de nitrogenio. A segunda linha 
conecta-se a dois atomos de carbono da etilenodiamina e a lateralidade dos dois aneis e encon- 
trada pelo metodo descrito na Se^ao 9.3.5 para aneis separados. Uma rota^ao anti-horaria da 
segunda linha denomina-se A, e uma rota^ao horaria e chamada 8, como mostrado na Figura 9.17. 
A descrito completa de um complexo requer a identifica^ao da quiralidade global e da quira- 
lidade de cada anel. 



FIGURA 9.17 Conforma^oes do anel quelato. 


Corey e Bailar 15 observaram as intera^oes estericas devidas as conforma 9 oes do anel ligante 
isomerico semelhantes as encontradas nas estruturas do cicloexano e de outros aneis. Por exem- 
plo, AAAA-[Co(en) 3 ] 3+ foi calculado como 7,5 kJ mol -1 mais estavel do que o isomero A 888, 
devido a intera 9 oes entre os grupos NH 2 de diferentes ligantes etilenodiamina. Para os isomeros 
A, a conforma 9 ao do anel 888 e mais estavel. Resultados experimentais confirmaram estes cal- 
culos. A pequena diferen 9 a de energia leva a um equilibrio entre as conforma 9 oes dos ligantes 
A e 8 em solu 9 ao, e a configura 9 ao mais abundante para o isomero A e 88X. 16 

Determinar as energias relativas de diaestereomeros decorrentes de conforma 9 oes anel for- 
madas por ligantes multidentados acoplados a lantamdeos e importante no desenvolvimento de 
agentes de contraste para RMI (ressonancia magnetica de imagem). 17 As varia 9 oes estericas 
sutis decorrentes de conforma 9 oes diferentes dos aneis quelato podem modificar a velocidade 
de substitui 9 ao de ligante aqua nestes complexos. Essa velocidade de troca de agua influencia o 
desempenho dos agentes de contraste. As conforma 9 oes do anel quelato tambem ditam o destino 
das rea 9 oes de inser 9 ao (Capitulo 14) 18 usadas para a smtese assimetrica (smteses idealizadas 
para introduzir uma quiralidade especifica nos produtos). 

Uma possibilidade isomerica adicional surge porque a simetria do ligante pode ser alte- 
rada pela coordena 9 ao. Um exemplo e uma amina secundaria em dietilenotriamina (dien) ou 
trietilenotetra-amina (trien). A inversao no nitrogenio tern uma barreira de energia muito baixa 
nos ligantes livres. Existe apenas um isomero de cada molecula. Pela coordena 9 ao, o nitrogenio 
torna-se tetracoordenado, e pode haver isomeros quirais. Se existem centres quirais nos ligantes, 
inerentes a sua estrutura ou criados pela coordena 9 ao, sua estrutura e descrita pela nota 9 ao R e S 
da quimica organica. 19 Algumas estruturas trien complexas sao mostradas nas Figuras 9.18 e 9.19. 
Os isomeros trans sao descritos no exemplo a seguir. As estruturas a, (3 e trans dos complexos 
das Figuras 9.18 e 9.19 aparecem na Figura 9.10 sem considerar as conforma 9 oes do anel. 



88 SA 

FIGURA 9.1 £ Estruturas quirais de trans-[{ CoX 2 (trien)] + . 


X 
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FIGURA9.19 As formas a e de [CoX 2 (trien)] + . Os atomos quirais de nitrogenio sao azuis. 


EXE A/I PLO 9.4 


Confirmar a quiralidade com base nas conformagoes de anel das estruturas trans-\CoX 2 tnen] + 
na Figura 9.18. 

Pegue o anel na borda anterior da primeira estrutura, com uma linha imaginaria ligando os 
dois atomos de nitrogenio como referenda. Se a linha que conecta os dois carbonos fosse 
originalmente paralela a esta linha N—N, uma rotagao horaria seria necessaria para atingir 
a conformagao real, portanto, a conformagao e 8. Visualizando o anel mostrado na parte de 
tras da molecula de um ponto de vista externo , olhando para o metal se for o mesmo, entao 
este anel tambem sera 8. A geometria tetraedrica do N ligante forga os hidrogenios nos dois 
nitrogenios secundarios para as posigoes mostradas. Visualizando-se este anel medio por uma 
visao externa ve-se que a conformagao e oposta a dos aneis anteriores e posteriores, entao a 
classihcagao e 8. Como nao ha nenhuma outra possibilidade, a inclusao de uma denominagao 
A seria redundante. A denominagao para este isomero e, portanto, 88. 

O mesmo procedimento nas outras duas estruturas resulta em denominagoes 8\ e AA, res- 
pectivamente. Novamente, a conformagao do anel medio e ditada pelos outros dois, entao ele 
nao precisa ser classihcado. E importante salientar que estes isomeros trans nao sao quirais, 
com base no arranjo coplanar dos tres aneis quelato (Segao 9.3.5). (Em todos esses casos, o 
uso de modelos moleculares e fortemente encorajado!) 

EXERCICIO 9.6 [Co(dien) 2 ] 3+ pode ter varias formas, duas das quais sao mostradas abaixo. 

Identihque a quiralidade A ou A dos aneis, usando todos os pares nao conectados. Cada com- 
plexo pode ter tres denominagoes. 


H 

f H 

r - 1 

N -^} ,-N 

Co 11 

nCL>n^ h 


3+ 


H 


N x 


n 

)N-r 

( ^ Ct 0 

N ! > N—H 


3+ 


9.3.7 Isomeros constitucionais 
Isomeros de hidrato 

O isomerismo de hidrato requer agua para desempenhar dois papeis: como um ligante (1) e um 
ocupante adicional (ou solvato) (2) dentro da estrutura cristalina. IV O isomerismo do solvente 
amplia a definigao para permitir a possibilidade de amonia ou outros ligantes participarem como 
solvatos. 


IV Por exemplo, hidratos de sulfato de sodio (Na 2 S0 4 • 7 H 2 0 e Na 2 S0 4 • 10 H 2 0) exibem numeros variados de mole- 
culas de agua dentro de suas estruturas cristalinas. No entanto, esses sais nao sao isomeros hidrato, porque suas formulas 
empfricas sao diferentes. A capacidade do sulfato de sodio anidro e do sulfato de magnesio acomodarem as moleculas 
de agua dentro de suas redes cristalinas permite a aplicaqao desses sais como agentes dessecantes em sfntese organica. 
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CrCl 3 • 6H 2 0 e um exemplo classico. Tres compostos cristalinos diferentes em que cada 
um apresenta um Cr(III) hexacoordenado tem esta formula empirica: [Cr(H 2 0) 6 ]Cl 3 (violeta), 
[CrCl(H 2 0) 5 ]Cl 2 • H 2 0 (verde azulado), e [CrCl 2 (H 2 0) 4 ]Cl • 2 H 2 0 (verde escuro). Estes tres 
isomeros de hidrato podem ser separados do CrCl 3 • 6 H 2 0 comercial, com trans[CvC\ 2 (Yi 2 0) ^ 
Cl • 2 H 2 0 sendo o principal componente. v Outros exemplos de isomeros de hidrato sao: 

[Co(NH 3 ) 4 (H 2 0)C1]C1 2 e [Co(NH 3 ) 4 C1 2 ]C1 • H 2 0 

[Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)](N0 3 ) 3 e [Co(NH 3 ) 5 (N0 3 )](N0 3 ) 2 • H 2 0 



FIGURA 9.20 Os cations [c/s-Ni(phen) 2 CI(H 2 0)] + e [c/s-Ni(phen) 2 (H 2 0) 2 ] 2+ cocristalizam com tres contraions PF 6 - , 
e H 2 0 solvata moleculas (nao mostradas). Se os contraions fossem Cl - , seriam isomeros do hidrato. (0 desenho das 
estruturas moleculares foi criado com dados CIF, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o entendimento.) 


Descobrir os isomeros de hidrato e muitas vezes acidental. A cristalizagao de {[ds-M(phen) 2 - 
Cl(H 2 0)][cA-M(phen) 2 (H 2 0) 2 ]}(PF 6 ) 3 (M = Co, Ni) (Figura 9.20) sugere que [cA-M(phen) 2 - 
C1(H 2 0)]C1 • H 2 0 e [cA-M(phen) 2 (H 2 0) 2 ]Cl 2 sejam alvos viaveis de isomero hidrato para 
smtese. 20 

Isomerismo de ioniza^ao 

Os compostos com a mesma formula, mas que dao ions diferentes a dissociagao, exibem isome- 
rizagao de ionizagao. A diferenga e qual ion esta incluido como um ligante e qual esta presente 
para equilibrar a carga geral. Alguns exemplos sao tambem isomeros hidrato: 

[Co(NH 3 ) 4 (H 2 0)Cl]Br 2 e [Co(NH 3 ) 4 Br 2 ]Cl • H 2 0 

[Co(NH 3 ) 5 S0 4 ]N0 3 e [Co(NH 3 ) 5 N0 3 ]S0 4 

[Co(NH 3 ) 4 (N0 2 )C1]C1 e [Co(NH 3 ) 4 C1 2 ]N0 2 

Isomeros de coordena^ao 

A definigao de isomerismo de coordenagao depende do contexto. Historicamente, uma serie 
completa de isomeros de coordenagao exigia pelo menos dois metais. A proporgao ligante:me- 
tal permanece a mesma, mas mudaram os ligantes fixados a um ion metalico especifico. Para 
a formula empirica Pt(NH 3 ) 2 Cl 2 , existem tres possibilidades de isomero de coordenagao que 
contem Pt(II). 


Y O [CrCl 3 (H 2 0) 3 ] neutro relacionado (amarelo-verde) pode ser gerado em altas concentra^oes de HC1. Ver S. Diaz- 
Moreno, A. Munoz-Paez, J. M. Martinez, R. R. Pappalardo, E. S. Marcos, J. Am. Chem. Soc., 1996, 118, 12654. 
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[Pt(NH 3 ) 2 Cl 2 ] 

[Pt(NH 3 ) 3 Cl][Pt(NH 3 )Cl 3 ] (Este composto aparentemente nao foi relatado, 

mas os ions individuals sao conhecidos.) 

[Pt(NH 3 ) 4 ] [PtCl 4 ] (Sal verde do Magnus, a primeira amina platina, 

foi descoberto em 1828.) 

Isomeros de coordenagao tambem podem ser compostos de diferentes ions metalicos, ou do 
mesmo metal em estados de oxidagao diferentes: 

[Co(en) 3 ] [Cr(CN) 6 ] e [Cr(en) 3 ] [Co(CN) 6 ] 

[Pt(NH 3 ) 4 ] [PtCl 6 ] e [Pt(NH 3 ) 4 Cl 2 ] [PtCl 4 ] 

Pt(II) Pt(IV) Pt(IV) Pt(II) 

A estrutura dos ligantes multidentados que podem ligar-se a metais de diferentes maneiras 
e de grande interesse atualmente. Um objetivo fundamental destes ligantes e criar ambientes 
estericos e eletronicos alternativos nos metais, para facilitar as reagoes. A flexibilidade de um 
ligante para alternar os modos de ligagao resulta em outra definigao de “isomero de coorde¬ 
nagao”. Por exemplo, Z?A(l-pirazolilmetil)etilamina (Figura 9.21(a)), relacionada com o ligante 
pirazolilborato (Tabela 9.4), participa de isomerismo de coordenagao. Existem dois isomeros de 
coordenagao de [Rh(A-ligante)(CO) 2 ] + em solugao, com o ligante unido ou pelos dois nitroge- 
nios do anel pirazolil (j k 2 , Figura 9.21(b)) ou por estes atomos de nitrogenio e a amina terciaria 
(j k 3 , Figura 9.21(c)). 21 Os desafios associados com o isolamento de um isomero de coordenagao 
desejado podem ser encarados por abordagens sinteticas e por tecnicas de separagao criativas. 22 



FIGURA 9.21 (a) 0 ligante de b/s(1-pirazolilmetil) etilamina, com os atomos de nitrogenio elegiveis para ligarem- 
-se aos metais em azul. (b) /c 2 -[Rh(A/-ligante)(CO) 2 ] + (ligagoes multiplas nao sao mostradas, para maior clareza), (c) 
/c 3 -[Rh(A/-ligante)(CO) 2 ] + . Esses isomeros de coordenagao, como sais de BF 4 _ , existem em uma relagao 1:1.2 em 
CH 2 CI 2 , onde o complexo de k 3 e o isomero principal. 


Isomerismo de ligagao (ambidentado) 

Ligantes como tiocianato, SCN - e nitrito, N0 2 “, podem ligar-se ao metal atraves de atomos dife¬ 
rentes. Ions metalicos de classe (a) (acido duro) tendem a fazer ligagao ao nitrogenio do tiocianato 
e ions metalicos de classe (b) (acido mole) ligam-se atraves do enxofre do tiocianato. O solvente 
tambem pode influenciar o ponto de fixagao. Os compostos de rodio e iridio, com a formula 
geral [M(PPh 3 ) 2 (CO)(NCS) 2 ] formam ligagoes M—S em solventes de alto momento dipolar (por 
exemplo, acetona e acetonitrila) e ligagoes M—N em solventes de baixo momento dipolar (por 
exemplo, benzeno e CC1 4 ). 23 Um exemplo relacionado com Pd e apresentado na Figura 9.22(a). 

A aplicagao proposta de tiocianato ambidentado para aplicagoes de energia solar tern estimu- 
lado um exame pormenorizado dos complexos de tiocianato polipiridil de rutenio(II), que possuem 
perspectivas de transference de carga util (Segao 11.3.8). 24,25 Os isomeros de ligagao [Ru(terpy) 
(tbbpy)SCN] + (Figura 9.22(b)) e [Ru(terpy)(tbbpy)NCS] + (Figura 9,22(c)) existem em equilibrio 
em solugao (as estruturas dos ligantes sao mostradas nas Figuras 9.22(d) e 9.22(e)), com o isomero 
ligado a N mais termodinamicamente estavel. 25 Conforme mostrado nas Figuras 9.22(b) e 9.22(c), 
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FIGURA 9.22 Isomeros de liga^ao (ambidentados). (d) Ligante terpy empregado nos isomeros (b) e (c). (e) Ligante 
tbbpy empregado nos isomeros (b) e (c). (Os desenhos das estruturas moleculares (b) e (c) foram gerados com 
dados CIF, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o entendimento.) 


combinagoes M—NCS sao sempre lineares, e combinagoes M—SCN sao sempre dobradas no 
atomo de S. Como fica evidente nestas figuras, o tiocianato ligado a S tem maior volume esterico 
efetivo do que o tiocianato ligado a N, por causa da maior regiao afetada quando o ligante ligado 
a S gira sobre a ligagao M—S. 

Jprgensen e Werner estudaram os isomeros classicos do nitrito de [Co(NH 3 ) 5 N0 2 ] 2+ . 
Eles observaram isomeros ambidentados de cores diferentes (Figura 9.22(f)). Uma 
forma vermelha de baixa estabilidade facilmente convertida na forma amarela. Levan- 
tou-se a hipotese que a forma vermelha fosse o isomero nitrito M—ONO e a forma a 
marela o isomero nitro M—N0 2 . Essa conclusao foi confirmada mais tarde, e experimentos 
cineticos 26 e de marcagao com 18 0 27 mostraram que esta isomerizagao e estritamente intramo¬ 
lecular, nao sendo resultante de dissociagao do ion N0 2 “ seguida por reinsergao. 
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EXERCICIO 9.7 


Use o conceito de acidos e bases duros e moles para explicar a tendencia de complexos 
M-SCN serem favorecidos em solventes com altos momentos dipolares e complexos M-NCS 
serem favorecidos em solventes com momentos dipolares baixos. 

9.3.8 Separagao e identificagao de isomeros 

A cristalizaqao fracionada pode separar isomeros geometricos. Essa estrategia pressupoe que os 
isomeros irao exibir solubilidades sensivelmente diferentes em uma mistura de solvente especi- 
fica, e que os isomeros nao estarao cocristalizados. Para cations e anions complexos, contraions 
alternativos podem ser introduzidos (atraves de um processo chamado metatese) para fazer a 
sintonia fina das solubilidades das combinaqoes isomericas cation/anion resultantes. Um fator 
que determina a solubilidade de um complexo ionico e como efetivamente os ions sao dispostos 
em seus cristais. Como os isomeros geometricos tern formas diferentes, o empacotamento de ions 
isomericos em seus respectivos cristais deve ser diferente. Uma diretriz 32 util e que os compos- 
tos ionicos sao menos soluveis (tern a maior tendencia a cristalizar) quando os ions positivos e 
negativos tern o mesmo tamanho e magnitude de carga. Por exemplo, cations grandes de carga 
2+ sao mais bem cristalizados com anions grandes de carga 2-. Esse metodo sugere combinaqoes 
cation/anions potencialmente uteis, que podem ser usadas para ajustar a solubilidade do complexo. 

A separaqao de isomeros quirais requer contraions quirais. Os cations sao frequentemente 
tratados usando-se anions d-tartarato, antimonio d-tartarato e a-bromocanfora- 77 -sulfonato. Os 
complexos anionicos sao tratados pelas bases brucina ou estricnina ou por complexos cationicos 
tais como [Rh(en) 3 ] 3+ . 33 Ja foi relatada uma nova estrategia usando l - e d-fenilalanina para tratar 
complexos Ni(II) que formam cadeias helicoidais quirais. 34 Para compostos que racemizam em 
proporqoes apreciaveis, a adiqao de um contraion quiral pode deslocar o equilibrio, mesmo se 
nao precipitar uma forma. As interaqoes entre os ions em soluqao podem ser suficientes para 
estabilizar uma forma em detrimento da outra. 35 

A busca por imas quirais (o magnetismo sera discutido na Seqao 10.1.2) explorou a quirali- 
dade para obter compostos de coordenaqao enantiopuros. Por exemplo, o uso de [A-Ru(bpy) 3 ] 2+ 
e [A-Ru(bpy) 3 ] 2+ resolvido resulta em oxalato tridimensional oticamente ativo em ponte com 
redes de [Cu 2;c Ni 2(4 _ ^(C 2 0 4 ) 3 ] 2_ anionico, onde a quiralidade do anion coincide com a do 
cation. 36 Cations de amonia quaternaria quiral resolvidos impoem configuraqoes absolutas 
especificas sobre os metais em uma rede bidimensional de unidades [MnCr(ox) 3 ]“ que exibe 
ferromagnetismo. 37 

A cristalografia de raios X e um metodo arrojado para a identificaqao de isomeros no estado 
solido. Este metodo fornece as coordenadas para todos os atomos, permitindo a rapida deter- 
mina 9 ao da configuraqao absoluta. Embora tradicionalmente aplicada aos complexos metalicos 
com atomos relativamente pesados, a cristalografia de raios X agora e muitas vezes o metodo 
de escolha para determinar tambem a configuraqao absoluta de isomeros organicos. 

A mediqao da atividade otica por meio da polarimetria e um metodo classico para atribuir 
a configuraqao absoluta de isomeros quirais resolvidos, e continua em uso. 38 E tipica para exa- 
minar a rotaqao em funqao do comprimento de onda, para determinar o isomero presente. A 
rotaqao otica varia acentuadamente com o comprimento de onda da luz, e muda de sinal pro¬ 
ximo de picos de absorqao. Muitos compostos organicos tern sua maior rotaqao no ultravioleta, 
mesmo que o comprimento de onda de sodio D (589,29 nm) VI seja usado tradicionalmente. Os 
compostos de coordenaqao frequentemente tern suas maiores bandas de absorqao (e, portanto, 
rotaqao) na parte visivel do espectro. 

A luz polarizada tambem pode ser polarizada circularmente ou no piano. Quando polarizada 
circularmente, o vetor eletrico ou magnetico gira (destra, se rotaqao no sentido horario, quando 
voltado para a fonte; canhota, se no sentido anti-horario) com uma frequencia relacionada com a 
frequencia da luz. A luz polarizada plana e composta de dois componentes destros ou canhotos. 
Quando combinados, os vetores se reforqam mutuamente em 0° e 180° e cancelam a 90° e 270°, 
deixando um movimento planar do vetor. Quando a luz polarizada no piano passa atraves de 
uma substancia quiral, o piano de polarizaqao e girado. Essa dispersao otica rotatoria (DOR), 


VI 


Na verdade, um dupleto com emissao em 588,99 e 589,59 nm. 
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ou rotagao otica, e causada por uma diferenga dos indices de refragao da luz circularmente 
polarizada a esquerda e a direita, de acordo com a equagao 

Vi ~ Vr 

a = - 

A 

onde 7] t e r] r sao os indices de refragao para luz circularmente polarizada a esquerda e a direita, 
eleo comprimento de onda da luz. DOR e medido pela passagem de luz atraves de um meio 
polarizador, depois atraves da substancia a ser medida e atraves de um polarizador analisador. O 
polarizador e girado ate que o angulo no qual a maxima quantidade de luz que passa atraves da 
substancia seja encontrada, e a medigao e repetida em diferentes comprimentos de onda. DOR 
frequentemente mostra um valor positivo de um lado da absorgao maxima e um valor negativo do 
outro, passando por zero ou proximo da absorgao maxima. Ele tambem com frequencia mostra 
uma cauda longa, estendendo-se para longe do comprimento de onda de absorgao. Quando a 
rotagao otica de compostos incolores e medida utilizando a luz visivel, e essa cauda que e medida, 
longe da banda de absorgao ultravioleta. A variancia com o comprimento de onda e conhecida 
como o efeito de Cotton, positivo quando a rotagao e positiva (destro) em baixa energia e nega¬ 
tivo quando e positiva em alta energia. 



FIGURA 9.23 0 efeito Cotton em DOR e DC. Curvas de dispersao rotatoria otica idealizada (ORD) e dicroismo 
circular (DC) em um pico de absorgao, com um efeito Cotton positivo. 

Dicroismo circular (DC) e causado por uma diferenga na absorgao da luz circularmente 
polarizada a esquerda e a direita, sendo definido pela equagao 

Dicroismo circular = - s r 

onde s l e s r sao os coeficientes de absorgao molar para luz circularmente polarizada a esquerda 
e a direita. Os espectrometros DC tern um sistema otico parecido com os espectrofotometros 
UV-visivel com a adigao de um cristal de fosfato de amonio montado para permitir que a geragao 
de um grande campo eletrostatico. Quando o campo e gerado, o cristal permite que a unica luz 
circularmente polarizada passe; mudar a diregao do campo rapidamente fornece luz circular¬ 
mente polarizada alternada a esquerda e a direita. A luz recebida pelo detector apresenta-se como 
a diferenga entre as absorbancias. 

O dicroismo circular e normalmente observado nas proximidades de uma banda de absor¬ 
gao: um efeito Cotton positivo mostra um pico positivo na absorgao maxima e um efeito nega¬ 
tivo mostra um pico negativo. Esse espectro simples faz DC ser mais seletivo e mais facil de 
interpretar do que DOR. DC tornou-se o metodo de escolha para o estudo de complexos quirais. 
Espectros DOR e DC sao mostrados na Figura 9.23. 

Os espectros DC nao sao sempre facilmente interpretados, porque podem ser sobrepostas ban- 
das de diferentes sinais. A interpretagao requer a determinagao da simetria global em torno do ion 
metalico e a atribuigao dos espectros de absorgao para transigoes especificas entre os niveis de ener¬ 
gia (discutidas no Capitulo 11) para atribuir os picos DC especificos para as transigoes apropriadas. 
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H 3 N —Ag —NH^1 + 
Cl — Cu — cTl 


NC —Hg —CN 
CN—Au — Cn"1 


9.4 Numeros de coordena^ao e estruturas 

Os isomeros descritos ate este ponto tinham geometria quadrado-planar ou octaedrica. Nesta 
seqao, descrevemos outras geometrias. As explicates para algumas das formas sao compativeis 
com as previsoes RPECV (Capitulo 3), com a suposiqao geral de que os eletrons d de metais sao 
estereoquimicamente inativos. Nestes casos, complexos tricoordenados tern uma forma trigonal 
planar, complexos tetracoordenados sao tetraedricos e assim por diante, assumindo que cada liga- 
qao ligante-metal resulta de um atomo doador de dois eletrons interagindo com o metal. Alguns 
compostos de coordenaqao, no entanto, apresentam geometrias que a RPECV nao pode explicar. 

A estrutura de um composto de coordenaqao e o resultado de varios fatores interagindo, 
e as previsoes de estrutura devem sempre ser apoiadas com dados experimentais, porque pode 
ser um desafio deduzir a importancia relativa desses fatores para um determinado complexo. 
Esses fatores incluem: 

1. Considerates RPECV. 

2. Ocupa^ao dos orbitais d. Exemplos de como o numero de eletrons d pode afetar a geome¬ 
tria (por exemplo, quadrado-planar versus tetraedrica) serao discutidos no Capitulo 10. 

3. Interferencia esterica, por ligantes grandes aglomerando-se uns aos outros em torno do 
metal central. 

4. Efeitos de empacotamento do cristal. Este efeito de estado solido resulta dos tamanhos 
dos ions e das formas dos compostos de coordenaqao. A forma regular pode ser distorcida 
quando o cristal e empacotado em uma de rede cristalina, e pode ser dificil determinar se os 
desvios de geometria regular sao causados pelos efeitos dentro de uma determinada unidade 
ou pelo empacotamento em um cristal. 

9.4.1 Numeros de coordenagao 1,2 e 3 

O numero de coordenaqao 1 e raro para complexos em fases condensadas (solidos e liquidos). 
Tentativas de preparar especies em soluqao com apenas um ligante sao geralmente inuteis. As 
moleculas de solventes frequentemente se coordenam, resultando em maiores numeros de coor- 
denaqao. Dois compostos organometalicos com numero de coordenaqao 1 sao os complexos 
T1(I) (Figura 9.24(a)) e In(I) de 2,6-Trip 2 C 6 H 3 . 36 Embora este ligante muito volumoso impeqa a 
dimerizaqao (acoplamento) destes complexos para formar ligaqoes metal-metal (Capitulo 15), o 
complexo de mdio forma um complexo com o Mn(i 7 5 -C 5 H 5 )(CO) 2 , VI1 menos volumoso em que 
o mdio e bicoordenado, com uma ligaqao In-Mn. O ligante volumoso fluorado triazapentadienil 
na Figura 9.24(c) forma um complexo unicoordenado T1(I) (Figura 9.24(b)). 37 Dados estruturais 
e computacionais somente apoiam interaqoes muito fracas entre o centro T1(I) e os sistemas tt 
aromaticos neste complexo. Ga[C(SiMe 3 ) 3 ] em fase gasosa e uma especie organometalica mono- 
merica com uma coordenada. 38 Uma especie transitoria que parece ser unicoordenada e V0 2+ . 

Um complexo bicoordenado ha muito conhecido e [Ag(NH 3 ) 2 ] + . Ag + e d 10 (um submvel 
esferico preenchido). Os unicos eletrons considerados na abordagem RPECV sao aqueles que 
formam as ligaqoes para os ligantes NH 3 , e a estrutura e linear como previsto. Outros complexos 
d 10 lineares incluem [CuClJ", Hg(CN) 2 , [Au(CN) 2 ]“ e [Et 3 PAuTi(CO) 6 ]“ (Figura 9.25(a)). 39 O 
sucesso inicial na preparaqao de complexos bicoordenados de metais com outras configuraqoes 
eletronicas empregaram ligantes extremamente volumosos (por exemplo, alquil, aril, amido, 
alcoxo e tiolato estericamente dificultosos) para limitar o numero de coordenaqao e proteger o 
metal de ataques. 40 Por exemplo, o N(SiMePh 2 ) 2 sililamida induz um arranjo linear ou quase 
linear. M[N(SiMePh 2 ) 2 ] 2 bicoordenado, onde M = ferro e manganes, sao exemplos classicos da 
eficacia dessa estrategia. 41 

Muitos exemplos interessantes com numero de coordenaqao 2 foram relatados desde 
a virada do seculo. 42 A insatura^ao coordenativa desses complexos fornece oportunidades a 
ativaqao de moleculas pequenas vm e as propriedades magneticas proporcionadas por interaqoes 
orbitais atomicos unicos. A insaturaqao coordenativa indica que o metal tern sftios de coordena- 


vn A designagao i7 5 -C 5 H 5 e descrita na Segao 13.2. 

vm Ativagao refere-se a propiciar que moleculas reajam, moleculas essas que nao seriam reativas sob certas condiqoes. 
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FIGURA 9.24 Numero de coordenagao 1. (a) 2,6-Trip 2 C 6 H3TI (Trip = 2,4,6-/-Pr3C 6 H 2 ). (b) Um complexo deTI(l) tria- 
zapentadienil. (c) Uma forma de ressonancia do ligante triazapentadienil. (Os desenhos das estruturas moleculares 
foram gerados com dados CIF, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o entendimento.) 


gao abertos que sao bloqueados cineticamente em proporgoes variadas, dependendo da natureza 
dos outros ligantes. A insaturagao coordenativa pode surgir de efeitos de ligantes eletronicos 
e estericos. No caso de complexos bicoordenados com ligantes volumosos, existem orbitais de 
Valencia geralmente vazios localizados no metal que sao essencialmente nao ligantes devido a 
geometria induzida pelos ligantes. Estes orbitais vazios tornam o metal bastante acido de Lewis, 
mas o volume esterico dos ligantes protege o metal do ataque por bases de tamanho razoavel. 
A utilidade dos complexos com numeros de coordenagao baixos para a ativagao de moleculas 
pequenas e baseada no conceito que as moleculas pequenas com ligagoes fortes (por exemplo, 



FIGURA 9.25 Complexos com numero de coordenagao 2. (a) Au linear em [Et 3 PAuTi(CO) 6 ] _ . Nota-se que esta 
estrutura apresenta ouro bicoordenado e titanio heptacoordenado. (b) Um complexo de /3-dicetiminato de talio. 
(c) 0 resultado de uma estrategia inovadora para ferro de baixo numero de coordenagao que apresenta ligagao 
dativa Fe—Fe. (Os desenhos das estruturas moleculares foram criados com dados CIF, com atomos de hidrogenio 
omitidos para facilitar o entendimento.) 
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N 2 0, N 2 , CH 4 ) e aquelas nao consideradas como bases de Lewis excepcionalmente forte serao 
as unicas moleculas com acesso ao centro do metal para as reagoes. 

O [{N(SiMe 3 )C(Ph)} 2 CH]“j8-dicetiminato, um ligante nacnac (Tabela 9.4), induz uma 
geometria nao linear bicoordenada no metal do grupo principal T1(I) (Figura 9.25(b)). 43 E 
interessante observar que a maioria dos complexos metalicos bicoordenados estruturalmente 
caracterizados atualmente e nao linear. Os complexos de metais de transigao d l -d 9 bicoordena¬ 
dos bem caracterizados sao conhecidos apenas para os metais de transigao da primeira fileira 
Cr, Mn, Fe, Co e Ni. Embora o emprego de ligantes estericamente carregados continue a ser um 
ponto importante desses estudos, a smtese de complexos com ordens de ligagao metal-metal 
qumtuplas postuladas (Capitulo 15) e a descoberta de ligagao dativa entre metais expandiram as 
estrategias dispomveis para a preparagao de complexos de metais de transigao bicoordenados. 
Por exemplo, o complexo diferro na Figura 9.25(c) apresenta uma ligagao Fe—Fe dativa onde 
[Fe(CO) 2 (77 5 -C 5 H 5 )]- e o doador e [Fe{C 6 H-2,6-(C 6 H 2 -2,4,6- / Pr 3 ) 2 -3,5- / Pr 2 )}] + extremamente 
volumoso e o aceptor, resultando em ferro bicoordenado. 44 

Complexos Au(I) e Cu(I) d 10 tricoordenados classicos incluem [Au(PPh 3 ) 3 ] + , [Au(PPh 3 ) 2 Cl] 
e [Cu(SPPh 3 ) 3 ] + . 45 ’ 46 Ligantes volumosos dos mesmos tipos usados em complexos bicoordena¬ 
dos tambem podem favorecer os numeros de coordenagao 3. Todos os metais de transigao da 
primeira serie de transigao, bem como alguns metais de transigao mais pesados dos grupos 5, 6, 
8 e 9, formam complexos tricoordenados com geometrias de metais quase trigonais planares. 47 
A confirmagao experimental que Fe{N(SiMe 3 ) 2 } 3 era monomerico e trigonal planar em estado 
solido, em 1969, foi um grande feito. 48 Os complexos de ferro tricoordenados sao de grande inte- 
resse como modelos de nitrogenase 49 Com relagao a isso, os ligantes nacnac com substituintes 
volumosos estabilizam um complexo diferro tricoordenado (Figura 9.26(a)) que possui um ligante 
dinitrogenio em ponte que tern uma ligagao N—N substancialmente enfraquecida. 50 Um ligante 
/3-dicetiminato semelhante impoe uma geometria trigonal planar no Co(II) (Figura 9.26(b)), 51 e 
complexos Zn(II) e Cd(II) relacionados sao conhecidos. 52 

9.4.2 Numero de coordenagao 4 

As estruturas tetraedricas e quadrado-planares sao comuns. 53 Outra estrutura, com quatro 
ligagoes e um par isolado, aparece nos compostos do grupo principal - como SF 4 e TeCl 4 - 




FIGURA 9.26 Complexos com numero de coordenagao 3. (a) Um complexo diferro com um ligante de dinitro¬ 
genio em ponte. (b) Um cloreto de Co(ll) trigonal planar, (c) 0 ligante nacnac usado em (a), (c) 0 ligante nacnac 
usado em (b). (Os desenhos das estruturas moleculares foram gerados com dados CIF, com atomos de hidrogenio 
omitidos para facilitar o entendimento.) 
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dando uma geometria de “gangorra” (Capitulo 3). Muitos complexos d° e d 10 tem estruturas 
tetraedricas - tais como Mn0 4 _ , Cr0 4 2- , TiCl 4 , Ni(CO) 4 e [Cu(py) 4 ] + . Alguns complexos d 5 , 
incluindo MnCl 4 2_ , tambem sao tetraedricos. Estas formas podem ser explicadas com base 
na RPECV, porque a ocupagao do orbital d e esfericamente simetrica com zero, um, ou dois 
eletrons em cada orbital d. As estruturas tetraedricas ocorrem em algumas especies Co(II) d 1 
e Ni(II) d 8 como CoCl 4 2- , NiCl 4 2_ e [NiCl 2 (PPh 3 ) 2 ]. Complexos de tetra-haleto de Cu(II) d 9 , 
no entanto, podem ser distorcidos a partir da geometria tetraedrica pura. Por exemplo, 
em Cs 2 [CuCl 4 ] e (NMe 4 ) 2 [CuCl 4 ] o efeito Jahn-Teller (Capitulo 10) causa distorgao do ion 
CuCl 4 2- , com dois angulos de ligagao Cl—Cu—Cl proximos de 102° e dois proximos de 
125°. Os complexos brometo tem estruturas semelhantes. Exemplos de especies tetraedricas 
encontram-se na Figura 9.27. 

A geometria quadrado-planar e comum para as especies tetracoordenadas, com as mes- 
mas exigencias geometricas impostas pela geometria octaedrica; ambas exigem angulos de 90° 
entre os ligantes. Os complexos quadrados-planares mais comuns contem ions d 8 (Por exemplo, 
Ni(II), Pd(II), Pt(II) e Rh(I)). Conforme mencionado na Segao 10.5, Ni(II) e Cu(II) podem ter 
formas tetraedricas, quadrado-planares ou intermediarias, dependendo tanto do ligante quanto 
do contraion no cristal. Estes casos indicam que a diferenga de energia entre as duas estruturas 
e pequena. As forgas de empacotamento do cristal podem ditar a geometria adotada. Complexos 
Pd(II) e Pt(II) sao quadrado-planares, assim como os complexos d 8 [AgF 4 ]“, [RhCl(PPh 3 ) 3 ], 
[Ni(CN) 4 ] 2- e [NiCl 2 (PMe 3 ) 2 ]. [NiBr 2 (P(C 6 H 5 ) 2 (CH 2 C 6 H 5 )) 2 ] possui tanto isomeros quadra¬ 
do-planares quanto tetraedricos no mesmo cristal. 55 Alguns complexos quadrado-planares sao 
mostrados na Figura 9.28. 



FIGURA 9.27 Complexos com geometria tetraedrica. (a) Complexos classicos. (b) Mercurio(ll) tetraedrico em liga- 
<^ao tris(2-mercapto-1 -f-butil-imidazilil) hidroborato. 54 (c) O ligante tris(2-mercapto-1 -f-butil-imidazolil) hidroborato 
que se liga a Hg atraves dos tres atomos de enxofre. Esse ligante esta relacionado com o ligante pirazolilborato 
(Tabela 9.4). (Desenho da estrutura molecular gerado com dados CIF. Os atomos de hidrogenio foram omitidos para 
facilitar o entendimento.) 
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FIGURA9.2S Complexoscom 
geometria quadrado-planar. 

(a) PtCI 2 (NH 3 ) 2/ comumente 
chamado"cisplatina"e usado 
como um agente antitumoral. 

(b) [PtCI 4 ] 2 -. (c) 0 complexo 
Pd(PNP)CH 3 tern um ligante de 
geometria aproximadamente 
quadrado-planar. 56 (d) 0 PNP 
empregado em (c). Ligantes de 
PNP"pinga"quelantes baseados 
na subestrutura de bis(ortho- 
fosfinoaril)amina sao membros 
de uma classe muito popular 
de ligantes. 57 (0 desenho de 
estrutura molecular foi criado 
com dados CIF, com atomos 

de hidrogenio omitidos para 
facilitar o entendimento.) 



9.4.3 Numero de coordena0o 5 

Numero de coordenagao 5 inclui complexos trigonais bipiramidais, piramidais quadrados e 
complexos planares pentagonais. Os complexos planares pentagonals sao extremamente raros. 
Somente os ions do grupo principal [XeF 5 ] _( ^ 58 ^ e [IF 5 ] 2_( ^ 59 ^ sao conhecidos. A diferenga de 
energia entre as estruturas trigonal bipiramidal e quadrada piramidal e pequena em muitos 
complexos pentacoordenados. Essas moleculas, as vezes, apresentam comportamento fluxional 
(Uma especie quimica e dito ser fluxional se sofre rapidos rearranjos degenerados). Por exemplo, 
Fe(CO) 5 e PF 5 tern espectros RMN - usando 13 C e 19 F, respectivamente - que mostram apenas 
um pico, indicando unico ambiente quimico para o carbono e o fluor na escala de tempo RMN. 
Como as estruturas trigonal bipiramidal e quadrada piramidal tern ligantes em dois ambien- 
tes diferentes, estes espectros RMN sugerem que os compostos isomerizem de uma estrutura 
para outra rapidamente. Fe(CO) 5 e PF 5 sao trigonal bipiramidais no estado solido. VO(acac) 2 
e piramidal quadrado, com o oxigenio com ligagao dupla no sitio apical. Ha evidencias de que 
[Cu(NH 3 ) 5 ] 2+ seja piramidal quadrado em amonia liquida. 60 Os complexos pentacoordenados 
sao conhecidos para muitos metais de transigao, incluindo [CuCl 5 ] 3- e [FeCl(S 2 C 2 H 2 ) 2 ]. Com¬ 
plexos pentacoordenados sao mostrados na Figura 9.29. 


FIGURA9.29 Complexoscom 
numero de coordenagao 5. (a) 
[CuCI 5 ] 3 - (61) . (b) [Ni(CN) 5 ] 3_(62) . 

(c) [Si(o-C 6 H 4 PiPr 2 ) 3 ]lrCI 63 . (d) 0 
[Si (o-C 6 H 4 PiPr 2 ) 3 ] _ tetradenta- 
do e ligantes relacionados criam 
uma bolsa que estabiliza muitos 
complexos pentacoordenados. 
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FIGURA 9.30 Complexos com geometria octaedrica. 


9.4.4 Numero de coordenagao 6 

Seis e o numero de coordenagao mais comum. A estrutura mais comum e octaedrica, mas estru¬ 
turas prismaticas trigonais tambem sao conhecidas. Existem compostos octaedricos de metais 
de transigao de d° a J 10 . Muitos compostos com estruturas octaedricas ja foram mostrados como 
exemplos neste capitulo. Outros incluem tris(etilenodiamina)cobalto(III) quiral, [Co(en) 3 ] 3+ e 
hexanitritocobaltato(III), [Co(N0 2 ) 6 ] 3_ , mostrado na Figura 9.30. 

Para os complexos que nao sao octaedros regulares, varios tipos de distorgao sao possiveis. 
A primeira e o alongamento, onde as ligagoes para dois ligantes trans se alongam, mas as 
outras quatro ligagoes metal-ligante dentro de um piano quadrado diminuem de comprimento. 
Alternativamente, as ligagoes de dois ligantes trans podem diminuir de comprimento, com as 
outras quatro ligagoes alongando. Essas distorgoes, que podem ser conduzidas tanto por efeitos 
estericos quanto eletronicos, resultam em uma forma tetragonal (Figura 9.31). Os di-haletos de 
cromo apresentam alongamento tetragonal no estado solido; CrF 2 cristalino possui uma estrutura 
de rutilo distorcido, com quatro distancias Cr-F de 200 pm e duas de 243 pm, e outros haletos 
de cromo(II) tern distancias de ligagao semelhantes, mas diferentes estruturas cristalinas. 64 Uma 
origem eletronica para a distorgao tetragonal e mostrada na Segao 10.5. 

Um alongamento ou compressao de um octaedro envolvendo faces trigonais (lembre-se que 
um octaedro tern oito faces) pode resultar em uma estrutura prismatica trigonal ou antiprisma- 
tica trigonal, com um espectro de possibilidades entre estes extremos, dependendo dos angulos 
entre as faces trigonais. Por exemplo, um prisma trigonal (Figura 9.32(a)) resulta quando as 
faces triangulares superior e inferior estao ocultas. Em um antiprisma trigonal, essas duas faces 
triangulares sao escalonados, uma com rotagao de 60° em relagao a outra (Figura 9.32(b)). Mui¬ 
tos complexos prismaticos trigonais tern tres ligantes bidentados - por exemplo, uma variedade 
de ditiolatos, S 2 C 2 R 2 e oxalatos - ligando as faces triangulares superior e inferior. Vale ressaltar 
que o primeiro composto prismatico trigonal a ser caracterizado por cristalografia de raios X 
(em 1966) foi o ditiolato Re(C 14 H 1Q S 2 ) 3 ; a estrutura desse composto (Figura 9.32(c)) foi confir- 
mada com tecnicas modernas em 2006. 65 As estruturas prismaticas trigonais de complexos tais 
como este podem ser devidas a interagoes it entre os atomos de enxofre adjacentes nas faces 
trigonais. Campbell e Harris 66 resumiram os argumentos para a estabilidade da estrutura pris¬ 
matica trigonal em comparagao com a estrutura octaedrica. O l,4,7-tris(2-mercaptoetil)-l,4,7- 
triazaciclononano hexadentado (Figura 9.32(e)) liga-se ao Fe(III) produzindo uma estrutura 
antiprimatica trigonal (Figuras 9.32(f) e 9.32(g)) 67 

Diversos complexos que parecem ser tetracoordenados sao mais precisamente descritos 
como hexacoordenados. Embora (NH 4 ) 2 [CuC 1 4 ] seja frequentemente citado como tendo um ion 
quadrado planar [CuCl 4 ] 2- , os ions no cristal sao compactados para que mais dois cloretos 
estejam acima e abaixo do piano, em distancias consideravelmente maiores, em uma estrutura 
octaedrica distorcida. O efeito de Jahn-Teller (Segao 10.5) e responsavel por esta distorgao. Da 
mesma forma, [Cu(NH 3 ) 4 ]S0 4 • H 2 0 tern as amonias em um arranjo quadrado-planar, mas cada 
cobre tambem esta ligado a moleculas de agua mais distantes, acima e abaixo do piano. 



Alongadas Comprimidas 

FIGURA 9.31 Distorgoes tetra- 
gonais do octaedro. 
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FIGURA9.32 (a) Um prisma 
trigonal, (b) Um antiprisma 
trigonal, (c) Re[S 2 C 2 (C 6 H 5 ) 2 ] 3 . 
Essa estrutura e orientada para 
permitir a visualizagao dos ato- 
mos de enxofre eclipsado que 
definem os vertices do nucleo 
prismatico trigonal, (d) 0 nucleo 
ReS 6 prismatico trigonal de 
Re[S 2 C 2 (C 6 H 5 ) 2 ] 3 . (e) 0 ligante 
1,4,7-tris(2-mercaptoetil)-1,4,7- 
-triazaciclononano trianionico 
que apoia a geometria antipris- 
matica trigonal, (f) Complexo 
Fe(lll) com o ligante em (e). 

(g) A face trigonal definida por 
tres atomos de enxofre e escalo- 
nada em rela^ao a face trigonal 
determinada por tres atomos 
de nitrogenio. Os triangulos sao 
de tamanhos diferentes, porque 
sao compostos de atomos 
diferentes. (Os diagramas das 
estruturas moleculares foram 
gerados com dados CIF, com 
atomos de hidrogenio omitidos 
para facilitar o entendimento.) 
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A estrutura do ion hexacoordenado [CuCl 6 ] 4- em [tris(2-aminoetil)aminaH 4 ] 2 [CuCl 6 ]Cl 4 • 
2H 2 0 e unica. 68 Existem tres distancias de ligagao Cu—Cl diferentes em [CuCl 6 ] 4- , em pares 
trans no 225,1, 236,1 e 310,5 pm, resultando em simetria aproximadamente D 2h com angulos 
de ligagao proximos de 90°. As ligagoes de hidrogenio entre os cloretos e as moleculas de agua 
nesse cristal sao parcialmente responsaveis por essas distancias variaveis, e Cu(II) tambem exibe 
uma distorgao de Jahn-Teller. 

9.4.5 Numero de coordenagao 7 

Tres estruturas sao possiveis para complexos heptacoordenados: bipiramidal pentagonal, um 
prisma trigonal encapuzado e um octaedro encapuzado. 69 Nas formas encapuzadas, o setimo 
ligante e adicionado simplesmente a uma face da estrutura do nucleo, com ajustes necessarios 
nos outros angulos para acomodar o ligante adicional. Todas as tres formas sao encontradas 
experimentalmente. A preferencia por uma estrutura heptacoordenada especifica e impulsionada 
principalmente pelos requisites estericos dos ligantes. Um exemplo de heptacoordenagao foi 
apresentado anteriormente neste capitulo. O complexo ouro - titanio na Figura 9.25(a) apresenta 
ouro bicoordenado e titanio heptacoordenado. A geometria no titanio foi descrita como aproxi¬ 
madamente prismatica trigonal encapuzada, com o atomo de Au encapuzando uma face definida 
por quatro atomos de carbono ligados ao titanio. 39 

A geometria pentagonal bipiramidal e exibida no grupo principal e na quimica de metais de 
transigao. Exemplos incluem IF 7 , [U0 2 F 5 ] 3_ , [NbOF 6 ] 3- e o complexo de ferro (II) 70 na Figura 
9.33(a). Exemplos de estruturas prismaticas trigonais encapuzadas incluem [NiF 7 ] 2_ e [NbF ? ] 2- 
(Figura 9,33(c)) em que o setimo fluor encapuza uma face retangular do prisma. Tribromote- 
tracarboniltungstato(II), [W(CO) 4 Br 3 ]“ (Figura 9.33(d)), e um complexo octaedrico encapuzado 
classico. 71 Um modelo de vanadio(III) nitrogenase, com uma estrutura octaedrica encapuzada 
aproximada, encontra-se na Figura 9.33(e). O atomo de fosforo encapuza a face trigonal definida 
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FIGURA 9.33 Numero de coordenagao 7. (a) Ferro(ll) pentagonal bipiramidal aproximado em ferro(ll) 
aquaMA/'-bisCZ-piridilmetiO-bisCetilacetatoH^-etanodiamina). (b) Ligante hexadentado em (a) complexo (o outro 
oxigenio e um ligante agua). (c) Heptafluoroniobato(V), [NbF 7 ] 2_ , um prisma trigonal encapuzado. 0 F encapuzado 
esta no alto, (d) [W(CO) 4 Br 3 ] _ , um octaedro encapuzado. (e) Um complexo do trianio de tris(2-tiofenil)fosfina e tres 
ligantes 1 -metilimidazol. (f) Ligante tetradentado empregado em (e). (Os desenhos das estruturas moleculares 
foram criados com dados CIF, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o entendimento.) 


pelos tres atomos de enxofre tiolato, e esses atomos de enxofre, com os tres atomos doadores de 
1-metil imidazol nitrogenio (CH 3 C 3 H 3 N 2 ) definem aproximadamente um octaedro. 72 Uma varie- 
dade de geometrias heptacoordenadas ja foi analisada. 73 

9 . 4.6 Numero de coordenagao 8 

Embora um atomo central ou um ion dentro de um complexo onde cada atomo doador definindo 
o canto de um cubo seria octacoordenado, essa estrutura existe somente em redes ionicas como 
CsCl e nao em especies moleculares individuals. No entanto, as geometrias octacoordenadas 
antiprismaticas quadradas e dodecaedricas sao comuns. 74 A octacoordenagao e menos comum 
com metais de transigao da primeira fileira, porque um raio atomico ou ionico relativamente 
maior pode acomodar melhor tantos ligantes. 

Um exemplo classico de geometria antiprismatica quadrada e NayZr 6 F 31 em estado solido, 
que apresenta unidades ZrF g antiprismaticas quadradas dispostas no cristal. 75 Um complexo W(V) 
antiprismatico quadrado recente interessante e [W(bipi)(CN) 6 ]“ (Figura 9.34(b)), usado para 
preparar complexos heterotrimetalicos 3d-4f-5d para aplicagoes magneticas. 76 [Yb(NH 3 ) 8 ] 3+ 
tambem e antiprismatico quadrado. 77 

A estrutura de Zr(acac) 2 (N0 3 ) 2 , octacoordenado, em virtude de ligantes nitrato bidentados, 
e um complexo dodecaedrico classico. 78 A coordenagao de dois ligantes tiolato tetradentados 
como o da Figura 9.33(e), mas com substituintes orto trimetilsilil para cada grupo de tiolato, 
resulta em um anion dodecaedrico V(V) (Figura 9.34(e)) com um estado fundamental eletronico 
interessante. 79 

Outras geometrias de coordenagao octacoordenadas unicas sao possiveis. [AmCl 2 (H 2 0) 6 ] + 
exibe um prisma trigonal de ligantes agua com encapuzados por cloreto nas faces trigonais (pris- 
matica trigonal biencapuzada). [Mo(CN) 8 ] 4_ e melhor descrito como antiprismatico quadrado 
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(e) 




(g) 

FIGURA 9.34 Numero de coordena^ao 8. (a) Antiprisma quadrado (sem atomo central), (b) [W(bi)(CN) 6 ] _ . 

(c) Quadrados trans escalonados que definem a estrutura antiprismatica quadrada aproximada de [W(bipi)(CN) 6 ] _ . 

(d) Dodecaedro trigonal regular (sem atomo central), (e) Urn complexo vanadio-tiolato dodecaedrico em alto esta- 
do de oxidagao. (f) Nucleo dodecaedrico do complexo em (e). (g) [NbAs 8 ] 3- . (Os desenhos das estruturas molecula- 
res foram gerados com dados CIF, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o entendimento.) 
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comprimido. 80 A coordenagao de As g para metais de transigao resulta em estruturas “em espiga 
de milho”, como em [NbAs 8 ] 3_ (Figura 9.34(g)). 81 

9 . 4.7 Numeros de coordenagao maiores 

Os numeros de coordenagao sao conhecidos ate 16. 82 Muitos exemplos de lantanideos e actimdeos 
eneacoordenados, atomos com orbitais / energeticamente acessiveis, sao conhecidos. 83 Comple- 
xos de lantanideos altamente luminescentes eneacoordenados, incluindo aqueles contendo europio 
(exemplo na Figura 9.35(a)), sao de interesse atual. 84 A geometria prismatica trigonal triencapuzada 
levemente distorcida sobre o europio eneacoordenados no complexo da Figura 9.35(a) e mostrada 
explicitamente na Figura 9.35(b). A geometria prismatica trigonal triencapuzada do nona-hidridor- 
renato classico, [ReH 9 ] 2_ (Figura 9.35(c)), originalmente determinada em 1964 por cristalografia de 
raios X, 85 foi confirmada por difragao de neutrons em 1999. 86 [La(NH 3 ) 9 ] 3+ (Figura 9.35(d)) tern uma 
estrutura antiprismatica quadrada encapuzada. 87 Acredita-se que o novo [Mo(ZnCH 3 ) 9 (ZnC 5 Me 5 ) 3 ] 
(Figura 9.35(e)) tenha propriedades de um composto de coordenagao, com um centro Mo hidridi- 
zado sd 5 dodecacoordenado e um cluster (Capitulo 15), com ligagao Zn—Zn. 88 




FIGURA 9.35 Complexos 
com numeros de coordenagao 
maiores. (a) Um complexo de 
Eu(lll) enea-coordenado. (b) 0 
nucleo Eu do complexo em (a) 
e descrito como um prisma tri¬ 
gonal triencapuzado distorcido. 

(c) Nonaidridorenato, [ReH 9 ] 2- . 

(d) [La(NH 3 ) 9 ] 3+ , antiprismatica 
quadrada encapuzada. (e) Doze 
ligantes coordenando um centro 
Mo em [Mo(ZnCH 3 ) 9 (ZnC 5 Me 5 ) 3 ]. 
Os atomos de zinco sao azuis. 

(Os desenhos das estruturas 
moleculares foram gerados com 
dados CIF, com atomos de hidro- 
genio omitidos para facilitar o 
entendimento.) 
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9.5 Estruturas de coordenagao 

Neste ponto, os compostos de coordenagao que sao entidades individuals que se unem no estado 
solido e existem como unidades separadas em solugao tern sido nosso foco. Uma area flores- 
cendo na quimica inorganica e a smtese e a aplicagao de substancias em que ligantes agem como 
pontes para criar estruturas estendidas no estado solido. 

Zeolitas (Capitulo 7) sao estruturas tridimensionais porosas de aluminossilicato usadas na 
troca ionica e catalise. A evolugao mais recente de materials porosos inorganicos e representada 
pela construgao de polimeros de coordenagao cristalina ou amorfa, nos quais compostos de 
coordenagao estao ligados por meio de ligantes em matrizes infinitas. Estes polimeros podem 
ser cadeias “unidimensionais”, com ligagoes lineares ou em ziguezague, ou podem ser bi ou 
tridimensionais. O leque de possibilidades e muito amplo. Vamos nos concentrar nas estruturas 
em que os compostos de coordenagao estao ligados por meio de ions e moleculas organicas ou 
por meio de grupos doadores em ligantes. 

Estruturas metal-organicos (EMOs) sao estruturas tridimensionais estendidas, na qual 
ions ou clusters metalicos estao ligados atraves de moleculas organicas que possuem dois ou 
mais sitios pelos quais as ligagoes podem ser formadas. Ao contrario dos polimeros de coor¬ 
denagao, EMOs sao exclusivamente cristalinas. As marcas caracteristicas das EMOs sao suas 
areas de superficie extremamente grandes, o tamanho do poro sintonizavel e propriedades da 
superficie interna ajustaveis. 89 Os grupos funcionais que se ligam a metais ou clusters metalicos 
dentro das EMOs sao moleculas ou ions que possuem dois ou mais sitios basicos de Lewis (por 
exemplo, carboxilatos, triazolatos, tetrazolatos, 90 e pirazolatos 91 [Figura 9.36]). 

A construgao das estruturas que exibempropriedades e arranjos desejados envolve amontagem 
criteriosa de tais “blocos constituintes” 92 A Figura 9.37 mostra os blocos constituintes de um polie- 




FIGURA 9.36 Exemplos de grupos ligantes em estruturas metal-organicas. (a) 1,3,5-benzenotriscarboxilato. 
(b) 1,4-benzenodicarboxilato. (c) 3,5-piridinodicarboxilato. (d) 1,4-dioxido-2,5-benzenodicarboxilato. (e) 5-carboxi- 
latobenzo[1,2,3]triazolato. (f) 1,3,5-tris(pirazol-4-il) benzeno. 
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FIGURA 9.37 (a) 5-bromo-1,3-benzenodicarboxilato. (b) Pares de ions Cu 2+ em pontes formando 
5-bromo-1,3-benzenodicarboxilato em uma estrutura enrTroda d'agua". 

(Estrutura molecular gerada com dados CIF, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o entendimento.) 


dro metal-organico (PMO), composto de 5-bromo-l,3-benzenodicarboxilato (Figura 9.37(a)) e 
cobre(II). Especificamente, este bloco constituinte contem pares de ions de cobre(II) em ponte pelas 
unidades dicarboxilato “em roda d’agua” (Figura 9.37(b)). A estrutura de poliedro metal-organico 
tern doze dessas unidades e uma estrutura geral de um grande rombicuboctaedro (Figura 9.38(a)) 
com um vazio esferico (Figura 9.38(b)) com um diametro medio de 1,38 nm. 93 Embora essa 
estrutura PMO seja complexa, sua smtese e relativamente simples e usa Cu(acac) 2 • H 2 0 e acido 
5 -bromo-1,3 -benzenodicarboxilico 93 

Uma das estruturas metal-organicas mais extensivamente exploradas e EMO-5 94 Essa 
EMO exibe clusters tetraedricos [Zn 4 0] 6+ que estao ligados por grupos BDC (Figura 9.36(b)). 
A Figura 9.39(a) mostra um cluster [Zn 4 0] 6+ que compreende um bloco constituinte de EMO-5 
e a Figura 9.39(b) mostra como estas unidades e BDC se organizam na estrutura cristalina 
metal-organica para formar canais (poros). 



(a) (b) 


FIGURA 931 Estrutura cristalina de poliedro metal-organico composto de Cu(ll) e 5-bromo-1,3-benzenodicarbo- 
xilato. (b) Perspectiva alternativa para mostrar a cavidade esferica. A esfera mostrada esta em menor escala do que 
o vazio real. (Estruturas geradas a partir de dados CIF.) 
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(a) (b) 

FIGURA 9.39 (a) Bloco constitutive de cluster [Zn 4 0] 6+ que compreende EMO-5. lx (b) Estrutura cristalina de EMO-5. 
(Estruturas geradas a partir de dados CIF.) 

O ligante dobdc (Figura 9.36(d)) mostra versatilidade notavel para as estruturas metal-or- 
ganicas. EMOs de formula geral M 2 (dobdc) (M = Mg, Mn, Fe, Co, Ni, Zn) foram preparadas. 
As propriedades fisicas e quimicas das EMOs M 2 (dobdc) sao fortemente influenciadas pelo ion 
metalico especifico incorporado. A Figura 9.40 mostra uma perspectiva bi e tridimensional dos 
poros formados por Zn- EMO-74 (Zn 2 (dobdc)). 95 

Um sistema de classificagao detalhada das redes foi concebido usando codigos de tres letras 
para descrever as topologias, por exemplo, dia para redes com base na estrutura do diamante, 
cup para cubica primitiva, ccc para cubica de corpo centrado e assim por diante. 96 

Os compostos de coordenagao com os grupos doadores anexados a seus ligantes, designa- 
dos metaloligantes tambem podem ser usados como blocos constituintes nas EMOs 97 Esses 
complexos, em essencia, estao agindo como ligantes por si mesmos. Por exemplo, o complexo 



FIGURA 9.40 (a) A estrutura metal-organica forma uma cavidade em Zn-EMO-74. (b) Perspectiva em camadas dos 
poros internos de Zn-EMO-74. (Estruturas geradas a partir de dados CIF.) 


IX O esquema de identificaqao de EMO-X foi desenvolvido pela O.M. Yaghi. A magnitude do X indica mais ou menos a 
ordem em que essas estruturas metal-organicas originalmente foram sintetizadas. 
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de coordenagao [Cr(ox) 3 ] 3- (ox = oxalato, C 2 0 4 2- ) tem pares de eletrons em seus seis atomos 
oxigenio externos que podem formar ligagoes por meio de interagoes doador-aceptor para ions 
metalicos e servir como um metaloligante na formagao de estruturas bidimensionais volumo- 
sas. 98 Dependendo do numero e da orientagao dos sitios de ligagao dispomvel nos metaloligantes, 
polimeros de coordenagao bidimensional e redes tridimensionais com canais estendidos atraves 
deles tambem podem ser formados. Um exemplo de um vinculador e um polimero de coorde¬ 
nagao e mostrado na Figura 9.41." 

Procedimentos para desenvolver as estruturas de coordenagao, por meio de um processo 
chamado muitas vezes de smtese modular, com as especificagoes desejadas, progrediram rapi- 
damente em diregao a formagao de estruturas robustas que tem poros muito volumosos e com 
grandes areas de superficie, estruturas que podem ser trabalhadas para atender a necessidades 
especificas. Areas de interesse e as aplicagoes potenciais 100 incluem troca ionica, armazena- 
mento e transporte de gases (mais notavelmente, metano, hidrogenio e acetileno 101 ), captura de 
dioxido de carbono, detecgao molecular, administragao de medicamentos, exames de imagem 
medicos e o desenvolvimento de estruturas porosas quirais para realizar separagoes quirais e 
agir como catalisadores quirais. 



FIGURA 9.41 Cadeia unidimensional, (a) vinculador Cu(ll). (b) A por^ao da cadeia no interior do estado solido. (Os 
diagramas da estrutura molecular foram gerados com dados CIF, com atomos de hidrogenio omitidos para facilitar 
o entendimento.) 
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Problemas 


9.1 Examinando a simetria, determine se qualquer uma das quatro 
primeiras estruturas propostas para complexos hexacoordena- 
dos na Figura 9.3 mostraria atividade otica. 

9.2 De os nomes quimicos para as seguintes formulas: 

a. [Fe(CN) 2 (CH 3 NC) 4 ] 

b. Rb[AgF 4 ] 

c. [Ir(CO)Cl(PPh 3 ) 2 ] (dois isomeros) 

d. [Co(N 3 )(NH 3 ) 5 ]S0 4 

e. [Ag(NH 3 ) 2 ][BF 4 ] 

9.3 De os nomes quimicos para as seguintes formulas: 

a. [V(C 2 0 3 ) 3 ] 3 - 

b. Na[AlCl 4 ] 

c. [Co(en) 2 (C0 3 )]Cl 

d. [Ni(bipi) 3 ](N0 3 ) 2 

e. Mo(CO) 6 

9.4 De os nomes quimicos para as seguintes formulas: 

a. [Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ 

b. [PtCl 4 ] 2 - 

c. Fe(S 2 CNMe 2 ) 3 

d. [Mn(CN) 6 ] 4 - 

e. [ReH 9 ] 2 - 

9.5 Nomeie todos os complexos do Problema 9.12, omitindo as 
denominates dos isomeros. 

9.6 Nomeie todos os complexos do Problema 9.19, omitindo as 
denominates dos isomeros. 

9.7 Mostre as estruturas das seguintes moleculas: 

a. Ion bis(en)Co(III)-^t-amido-)it-hidroxobis(en)Co(III) 

b. DiaquadiododinitritoPd(IV), todos os isomeros 

c. Fe(dtc) 3 , todos os isomeros 



9.8 Mostre as estruturas das seguintes moleculas: 

a. Cloreto de triaminoaquadiclorocobalto(III), todos os iso¬ 
meros 

b. Ion )it-oxo-bis[pentaaminocromo(III)] 

c. Diaquabis(oxalato)manganato(III) de potassio 

9.9 Mostre as estruturas das seguintes moleculas: 

a. cA-diaminobromocloroplatina(II) 

b. Diaquadi-iododinitritopaladio(IY), todos ligantes trans 

c. Tri-)it-carbonilbis(tricarbonilferro[0]) 

9.10 A glicina tern a estrutura NH 2 CH 2 COOH. Ela pode perder um 
proton do grupo carboxila e formar aneis quelatos ligados atra- 
ves de ambos os N e um dos atomos de O. Desenhe as estruturas 
para todos os possiveis isomeros de tris(glicinato) cobalto(III). 

9.11 Faga o esbogo das estruturas de todos os isomeros de M(AB) 3 , 
em que AB seja um ligante bidentado e assimetrico, e assinale 
as estruturas fac ou mer. 

9.12 Faga um esbogo de todos os isomeros do seguinte. Indique cla- 
ramente cada par de enantiomeros. 

a. [Pt(NH 3 ) 3 Cl 3 ] + 

b. [Co(NH 3 ) 2 (H 2 0) 2 C1 2 ] + 

c. [Co(NH 3 ) 2 (H 2 0) 2 BrCl] + 


d. [Cr(H 2 0) 3 BrClI] 

e. [Pt(en) 2 Cl 2 ] 2+ 

f. [Cr(o-phen)(NH 3 ) 2 Cl 2 ] + 

g. [Pt(bipi) 2 BrCl] 2+ 

h. Re(arphos) 2 Br 2 


arphos = 


^^.As(CH 3 ), 


UL 


P(CH 3 ) 2 


i. Re(dien)Br 2 Cl 

9.13 Determine o numero de estereoisomeros para a seguinte. Faga 
um esbogo desses isomeros e identifique os pares de enantio¬ 
meros. ABA, CDC e CDE representam ligantes tridentados. 

a. M(ABA)(CDC) 

b. M (ABA) (CDE) 


9.14 Na Tabela 9.6, o numero de estereoisomeros para a formula 
M(ABC) 2 onde ABC e um ligante tridentado ell, incluindo 
cinco pares de enantiomeros. No entanto, nem todas as fon- 
tes da literatura concordam com esse numero. Uso esbogos e 
modelos para confirmar (a esperanga dos autores!) os numeros 
citados na tabela. 


9.15 O ligante (2-aminoetil)fosfina tern a estrutura mostrada abaixo. 
Ele muitas vezes age como um ligante bidentado em diregao 
aos metais de transigao. (Ver N. Komine, S. Tsutsuminai, 
M. Hirano, S. Komiya, J. Organomet. Chem., 2007, (592,4486.) 



a. Quando este ligante forma complexos monodentados com 
paladio, liga-se atraves de seu atomo de fosforo em vez do 
seu nitrogenio. Sugira uma explicagao para esse fato. 

b. Quantos isomeros possiveis de diclorobis [(2-aminoetil) 
fosfina]mquel(II), um composto de coordenagao octaedrico 
no qual (2-aminoetil)fosfma e bidentado, existem? Faga um 
esbogo de cada isomero e identifique os pares de enantio¬ 
meros. 

c. Classifique a configuragao dos isomeros quirais como A ou A. 

9.16 Um metal de transigao octaedricamente coordenado M possui 
os seguintes ligantes: 

Dois ligantes cloro 

Um ligante fosfina (2-aminoetil) (ver Problema 9.15) 

Um ligante [O—CH 2 —CH 2 —S] 2 “ 

a. Faga um esbogo de todos os isomeros, indicando claramente 
os pares de enantiomeros. 

b. Classifique a configuragao dos isomeros quirais como A ou A. 

9.17 Suponha que um complexo de formula [Co(CO) 2 (CN) 2 Br 2 ]“ 
tenha sido sintetizado. No espectro infravermelho, ele mostra 
duas bandas atribuiveis ao alongamento C—O, mas apenas uma 
banda atribuivel ao alongamento C—N. Qual e a estrutura mais 
provavel para este complexo? (consulte a Segao 4.4.2.) 

9.18 Quantos isomeros possiveis existem para um complexo octae¬ 
drico, tendo a formula M(ABC)(NH 3 )(H 2 0)Br, onde ABC e o 
ligante tridentado H 2 N—C 2 H 4 —PH—C 2 H 4 —AsH 2 ? Quantos 
deles consistem de pares de enantiomeros? Faga um esbogo 
de todos os isomeros e mostre claramente todos os pares de 
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enantiomeros. O ligante tridentado pode ser abreviado como 
N—P—As para simplificagao. 

9.19 Atribua as configuragoes absolutas (A ou A) para o seguinte: 


rr 


OC—Ru— S' 

/ 


S S = dimetilditiocarbamato 
b. 13— 

/O 

o/Cl 

Co 


O 


I 


o 


o 
o 

O = oxalato 


!^N 

! ,-Nn 
R u ) 
N*'' : 


n 


2 + 


N N = etilenediamino 


d. 


CL 

CL 


. I 

Ni 
' | 

N— / 


N N = 2,2’-bipiridina 


9.20 Quais das seguintes moleculas sao quirais? 

a. |H 

I 

oCDn> 

orf I 

o— / 


Ligante = EDTA 


b. 


NIL H 2 

H 3 N^ t 3 „n" 

Co 

NH, Ho 


n 


3+ 


ch 9 

;i 2 

CH 0 


N 


:rl; 


n?t 

C^ V N 


*C 1 

*C1 


Os atomos de hidrogenio 
foram omitidos para 
facilitar o entendimento. 


9.21 De as designagoes de simetria (A ou 5) para os aneis de quelato 
do Problema 9.20(b) e 9.20(c). 


9.22 Numerosos compostos contendo estruturas cubanas centrais, 
formalmente derivadas da molecula organica cubicacubana, 
C 8 H 8 , foram preparados. As estruturas do nucleo tem tipica- 
mente quatro metais em cantos opostos de um cubo distorcido, 
com nao metais tais como O e S nos outros cantos, como mos- 
trado (E = nao metal). 


V / 

M- 


L/ 


-M 


/ 


M— — E 


L// 


/ 

-M 

\ 


Alem de cubanas, em que todos os metais e nao metais sao iden- 
ticos, foram elaborados com mais de um metal nao e/ou mais 
nao metais no nucleo central de 8 atomos. Os grupos ligados 
ao exterior tambem podem variar. 

a. Quantos isomeros sao possfveis se o nucleo tiver as seguin¬ 
tes formulas: 

1. M 03 WO 3 S? 

2. Mo 3 W0 2 S 2 ? 

3. CrMo 2 W0 2 SSe? 

b. Atribua os grupos de pontos para cada isomero identificado 
na parte a. 

c. E possfvel que o nucleo central de 8 atomos de uma estru- 
tura de cubano seja quiral? Explique sua resposta. 

9.23 Quando cA-0s0 2 F 4 e dissolvido em SbF 5 , forma-se o cation 
0s0 2 F 3 + . O espectro RMN de 19 F deste cation mostra duas res- 
sonancias, um dupleto e um tripleto com intensidades relativas 
de 2:1. Qual e a estrutura mais provavel deste ion? Qual e seu 
grupo de pontos? (Ver W. J. Casteel, Jr., D. A. Dixon, H. P. A. 
Mercier, G. J. Schrobilgen, Inorg. Chem., 1996, 35 , 4310.) 

9.24 Quando Cu(CN ) 2 solido foi bombardeado com pulsos de laser 
de 1064 nm, formaram-se varios 10 ns Cu 2+ sendo bicoordenado 
em ponte por 10 ns cianeto. Estes ions foram apelidados coleti- 
vamente de “abaco” cianeto metalico. Quais sao as provaveis 
estruturas de tais 10 ns, incluindo a geometria mais provavel 
em torno do ion cobre? (ver I. G. Dance, P. A. W. Dean, K. J. 
Fisher, Inorg. Chem., 1994, 33, 6261.) 

9.25 Complexos com a formula [Au(PR 3 ) 2 ] + , onde R e mesitila, exi- 
bem isomerismo “em helice” em baixa temperatura em conse- 
quencia da aglomeragao em torno do fosforo. Quantos desses 
isomeros sao possfveis? (ver A. Bayler, G. A. Bowmaker, H. 
Schmidbaur, Inorg. Chem., 1996, 35, 5959.) 

9.26 Um dos complexos hidreto mais impressionantes e [ReH 9 ] 2_ , 
que tem geometria prismatica trigonal triencapuzado (Figura 
9.35(c)). Construa uma representagao usando os orbitais do 
hidrogenio como base. Reduza isto para suas representagoes 
irredutfveis componentes e indique quais orbitais de Re sao de 
simetria adequada para interagir com os orbitais do hidrogenio. 

9.27 O complexo cromo(III) [Cr(bipi)(ox) 2 ]“ pode agir como um 
metaloligante para formar uma cadeia de polfmeros de coor- 
denagao com ions de Mn(II), na qual cada ion manganes e 
octacoordenado (na geometria antiprisma quadrada-achatada) 
e forma pontes com quatro unidades [Cr(bipi)(ox) 2 ]“; a propor- 
gao de Mn para Cr e 1:2. Faga um esbogo das duas unidades 
dessa cadeia. (ver F. D. Rochon, R. Melanson, M. Andruh, 
Inorg. Chem., 1996, 35, 6086.) 
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9.28 O metaloligante Cu(acacCN) 2 forma uma folha bidimensional 
em “favo de mel” com 2\4',6'-tri(piridil)triazina (tpt); cada 
“celula” do favo de mel tern simetria sextupla. Mostre como 
seis metaloligantes e seis moleculas tpt podem se formar essa 
estrutura. (Ver J. Yoshida, S.-I. Nishikiori, R. Kuroda, Chem. 
Lett., 2007, 36, 678.) 



Cu (acacCN) 2 



9.29 Determine os grapos de pontos: 

a. Cu (acacCN) 2 e tpt do Problema 9.28. (considere a deslo- 
calizagao dos eletrons no O • • • O parte dos ligantes acacCN 
e nos aneis aromaticos de tpt.) 

b. Uma molecula em forma de roda de carroga (note a orien- 
tagao dos aneis). (ver H. P. Dijkstra, P. Steenwinkel, D. M. 
Grove, M. Lutz, A. L. Spek, G. van Koten, Angew. Chem., 
Int. Ed., 1999, 38, 2186.) 


PhS—Pd—SPh 



Cl 


9.30 A separagao do dioxido de carbono do gas hidrogenio e uma 
aplicagao industrial promissora de EMOs. Uma variedade de 
estruturas metal-organicas (EMO-177, Co(BDP), Cu-BTTri e 
Mg 2 (dobdc)) foram avaliadas para determinar sua capacidade 
relativa de adsorgao desses gases em pressoes parciais de ate 40 
bar e a 313 K (Z. R. Herm, J. A. Swisher, B. Smit, R. Krishna, 
J. R. Long, J. Am. Chem. Soc., 2011, 133, 5664). Qual gas, 
C0 2 ou H 2 , e adsorvido mais efetivamente por todas as quatro 
EMOs? Quais duas propriedades estruturais metalorganicas 
correlacionam-se mais fortemente com a capacidade de adsor¬ 
gao de C0 2 ? Tabule os dados para quantificar essas proprieda¬ 
des para estas quatro EMOs. Qual EMO adsorveu mais C0 2 
a 5 bar? A que caracterfstica estrutural foi atribufda esta alta 
adsorgao a baixas pressoes? Quais destas EMOs foram identi- 
ficadas como as melhores candidatas a separagao de C0 2 /H 2 ? 

9.31 A captura de C0 2 por EMOs de misturas de gases pos-com- 
bustao foi proposta para reduzir as emissoes de C0 2 de usinas 
movidas a carvao. O desafio e desenvolver EMOs que adsor- 
vam C0 2 seletivamente destas misturas em pressoes e tem- 
peraturas relativamente baixas e subsequentemente permita a 
facil remogao de C0 2 para regenerar a EMO, para reutilizagao. 
Descreva a estrategia sintetica usada em . M. McDonald, W. R. 
Lee, J. A. Mason, B. M. Wiers, C. S. Hong, J. R. Long, J. Am. 
Chem. Soc., 2012, 134, 7056 para preparar EMOs com exce- 
lente capacidade de adsorgao de C0 2 . Por que essas EMOs exi- 
gem “ativagao” e como isso e realizado? Por que as primeiras 
tentativas com M 2 (dobdc) provavelmente eram malsucedidas e 
como isso orientou a concepgao de um novo vinculador EMO? 

9.32 A excepcional estabilidade das estruturas metal-organicas con- 
tendo Zr(IV) torna-os atraentes para aplicagoes praticas. Uma 
estrategia para ajustar as propriedades da EMO e incorporar 
metais adicionais na estrutura. Discuta as opgoes de metalagao 
para EMO-525 e EMO-545 tentadas em W. Morris, B. Voloss- 
kiy, S. Demir, F. Gandara, P. L. McGrier, H. Furukawa, D. 
Cascio, J. F. Stoddart, O. M. Yaghi, Inorg. Chem., 2012, 51, 
6443. Desenhe a estrutura do vinculador que permita a incor- 
poragao do metal. Em que aspectos EMO-525 e EMO-545 sao 
semelhantes em sua capacidade de ser metalados? E no que sao 
diferentes? 
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Qmmica de coordenagao II: 



10.1 Evidencias para as estruturas eletronicas 


Uma teoria de liga 9 oes bem sucedida deve ser compativel com os dados experimentais. Este 
capitulo reve as observa 9 oes experimentais que foram feitas em compostos de coordena 9 ao e 
descreve a estrutura eletronica e as teorias de liga 9 oes utilizadas para explicar as propriedades 
destes complexos. 


10.1.1 Dados termodinamicos 

Um objetivo fundamental de qualquer teoria de liga 9 ao e explicar as energias dos compostos 
quimicos. Os quimicos inorganicos frequentemente usam constantes de estabilidade, as vezes 
chamadas de constantes de forma 9 ao, como indicadores da for 9 a de liga 9 ao. Estas sao as 
constantes de equilibrio para as rea 9 oes que formam compostos de coordena 9 ao. Aqui temos 
dois exemplos de forma 9 ao de compostos de coordena 9 ao e suas expressoes de constantes de 
estabilidade : 1 

rFeSCN 2+ l 

[Fe(H 2 0) 6 ] 3 + (a^) + SCN”^) = [Fe(SCN)(H 2 0) 5 ] 2+ (^) + H 2 0 (/) K { = 1 3+lrc ^ T _ n = 9 X 10 2 

[Fe ][SCN ] 

7+ [Cu(NH 3 ) 4 2+ ] n 

[Cu(H 2 0) 6 ] 2+ («$) + 4 NH 3 (aq) — [Cu(NH 3 ) 4 (H 2 0) 2 ] 2 + (a^) + 4 H 2 0 (/) K 4 = 2+ ' = 1 X 10 13 

[Cu JIJNH 3 J 

Nessas rea 9 oes em solu 9 ao aquosa, as constantes de estabilidade maiores indicam que a 
liga 9 ao dos ions metalicos com os ligantes de entrada e muito mais favoravel do que a liga 9 ao 
com a agua, mesmo que a agua esteja presente em grande excesso. Em outras palavras, os 
ligantes de entrada, SCN - e NH 3 , vencem a competi 9 ao com H 2 0 para formar liga 9 oes com os 
10 ns metalicos. 

A Tabela 10.1 fornece as constantes de equilibrio para as rea 9 oes de Ag + e Cu 2+ hidrata- 
dos com diferentes ligantes para formar compostos de coordena 9 ao onde um ligante de entrada 
substituiu uma molecula de agua. E impressionante a varia 9 ao nessas constantes de equilibrio 
envoivendo o mesmo ligante, mas ions metalicos diferentes. Embora Ag + e Cu 2+ diferenciem 
significativamente cada um dos ligantes em rela 9 ao as moleculas de agua, as diferen 9 as sao 
drasticas, se forem comparadas as constantes de forma 9 ao. Por exemplo, as constantes do ion 
metalico-amonia sao relativamente semelhantes (K para Cu 2+ e ~8,5 vezes maior que o valor 
para Ag + ), assim como as constantes para ion metalico-fluoreto (K para Cu 2+ e ~12 vezes maior 
que o valor para Ag + ), mas as constantes do ion metalico-cloreto e ion metalico-brometo sao 
muito diferentes (1000 vezes e mais de 22000 vezes com Ag + agora exibindo um K maior do 
que o Cu 2+ ). Cloreto e brometo competem mais eficazmente com a agua para ligarem-se a Ag + 
do que o fluoreto, enquanto o fluoreto compete mais efetivamente com a agua ligada ao Cu 2+ 


1 As moleculas de agua dentro das formulas de compostos de coordenagao sao omitidas das expressoes de constantes de 

equilibrio, para simplificaqao. 
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em relagao a Ag + . Isso pode ser explicado atraves do conceito de acidos e bases duros e moles: 11 
o ion prata e um cation mole, e o cobre(II) e limitrofe. Nenhum dos dois liga-se fortemente ao 
ion fluoreto duro, mas Ag + liga-se muito mais fortemente ao ion brometo mais mole do que o 
Cu 2+ . Tais descrigoes qualitativas sao uteis, mas e dificil compreender completamente a origem 
dessas preferences sem mais dados. 


TABELA 10.1 Constantes de formagao (K) a 25 °C para [M(H 2 0) n ] z +X" 1 
[M(H 2 0) n _ 1 X] z+m + H 2 0 (/) 


1 Cation 

nh 3 

F" 

CP 

Br 

Ag + 

2000 

0,68 

1200 

20000 

Cu 2+ 

17000 

8 

1,2 

0,9 


Fonte: dados de R. M. Smith e A. E. Martell, Critical Stability Constants , Vol. 4 , Inorganic Complexes, Plenum Press, New 
York, 1976, pp. 40-42, 96-119. Nem todas as forgas ionicas eram identicas para essas determina 9 oes, mas as tendencias nos 
valores de K mostrados aqui sao compatfveis com as determinates em uma variedade de for§as ionicas. 


Uma consideragao adicional aparece quando um ligante tern dois sitios doadores, como 
etilenodiamina (en), NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 . Depois que um nitrogenio da amina se liga a um ion 
metalico, a proximidade do segundo nitrogenio facilita sua interagao simultanea com o metal. A 
fixagao de varios sitios doadores do mesmo ligante (quelagao) geralmente aumenta as constantes 
de formagao em relagao aquelas para complexos do mesmo ion metalico contendo ligantes mono- 
dentados eletronicamente semelhantes, por dificultar a dissociagao do ligante. E mais dificil 
separar um ligante de um metal se existirem varios sitios de fixagao. Por exemplo, [Ni(en) 3 ] 2+ 
e estavel em solugao diluida. Contudo, em condigoes similares, o complexo metilamina mono- 
dentada [Ni(CH 3 NH 2 ) 6 ] 2+ dissocia a metilamina, e o hidroxido de niquel precipita: 

[Ni(CH 3 NH 2 ) 6 ] 2+ (aq) + 6 H 2 0 (/)-> Ni(OH) 2 (j) + 6 CH 3 NH 3 + (aq) + 4 OH ~(aq) 

A constante de formagao de [Ni(en) 3 ] 2+ e claramente maior em magnitude do que para 
[Ni(CH 3 NH 2 ) 6 ] 2+ , uma vez que o ultimo e termodinamicamente instavel em agua em relagao a 
dissociagao do ligante. Esse efeito quelato tern o maior impacto sobre as constantes de formagao 
quando o tamanho do anel formado pelos atomos dos ligantes e o metal e de cinco ou seis ato- 
mos. Aneis menores sao tensos e, para aneis maiores, o segundo atomo do complexo esta mais 
longe, e a formagao da segunda ligagao pode exigir que o ligante se contorga. Uma compreensao 
mais completa desse efeito exige a determinagao das entalpias e entropias dessas reagoes. 

As entalpias de reagao podem ser medidas por tecnicas calorimetricas. Como alternativa, 
a dependencia que as constantes de equilibrio tern da temperatura pode ser usada para deter- 
minar A H° e A S° para estas reagoes de substituigao do ligante, montando-se um grafico In K 
versus 1 IT. 

Parametros termodinamicos como A H°, AS 0 e a dependencia de K com T sao uteis para 
comparar as reagoes de diferentes ions metalicos reagindo com o mesmo ligante ou uma serie de 
ligantes diferentes, reagindo com o mesmo ion metalico. Quando esses dados estao dispomveis 
para um conjunto de reagoes relacionadas, as vezes podem ser postuladas correlagoes entre esses 
parametros termodinamicos e a estrutura eletronica dos complexos. No entanto, o conhecimento 
exclusivo dos A H° e A S° para uma reagao de formagao raramente e suficiente para prever as 
caracteristicas importantes dos compostos de coordenagao, tais como suas estruturas ou formulas. 

A complexagao de Cd 2+ com metilamina e com etilenodiamina e comparada na Tabela 10.2 
para: 

[Cd(H 2 0) 6 ] 2+ + 4 CH 3 NH 2 -> [Cd(CH 3 NH 2 ) 4 (H 2 0) 2 ] 2+ + 4 H 2 0 

(sem alteragao no numero de moleculas) 

[Cd(H 2 0) 6 ] 2+ + 2 en -> [Cd(en) 2 (H 2 0) 2 ] 2+ + 4 H 2 0 

(aumento de duas moleculas) 


11 O conceito de acidos e bases duros e moles e discutido no Capftulo 6. 
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TABELA 10.2 Dados termodinamicos para reagdes de substituigao de ligante mono- 
dentado vs. bidentado a 25 °C 


Reagentes 

Produto 

AH°(kJ mol" 1 ) 

AS° (J mol K" 1 ) 

AG° (kJ mol -1 ) 

AH°-TAS° 

K 

[Cd(H 2 0) 6 ] 2+ 

4CH 3 NH 2 

[Cd(CH 3 NH 2 ) 4 (H 2 0) 2 ] 2+ 

-57,3 

-67,3 

-37,2 

3,3 x 10 6 

2 en 

[Cd(en) 2 (H 2 0) 2 ] 2+ 

-56,5 

+14,1 

-60,7 

4,0 x 10 10 

[Cd(H 2 0) 6 ] 2+ 

2NH 3 

[Cu(NH 3 ) 2 (H 2 0) 4 ] 

-46,4 

-8 

-43,9 

4,5 x 10 7 

en 

[Cu(en)(H 2 0) 4 ] 2+ 

-54,4 

+23 

-61,1 

4,4 x 10 10 


Fontes: dados de F. A. Cotton, G. Wilkinson, Advanced Inorganic Chemistry, 6th ed., 1999, Wiley InterScience, New York, p. 
28; M. Ciampolini, P. Paoletti, L. Sacconi, J. Chem. Soc., 1960, 4553. 


Como o A H° dessas reagoes e similar, a grande diferenga nas constantes de equilibrio (mais 
de quatro vezes!) e uma consequencia da grande diferenga de AS 0 : a segunda reagao tern A S° 
positivo que acompanha um aumento liquido de dois mols na reagao, em comparagao com a 
primeira reagao, na qual o numero de mols fica inalterado. Neste caso, a quelagao de etilenodia- 
mina, com um ligante, ocupando dois sitios de coordenagao que anteriormente eram ocupados 
por dois ligantes, e o fator dominante para tornar AS 0 mais positivo, levando a AG° mais negativo 
e a constante de formagao mais positiva. 

Outro exemplo da Tabela 10.2 compara a substituigao de um par de ligantes aquo em 
[Cu(H 2 0) 6 ] 2+ com dois ligantes NH 3 ou uma etilenodiamina. Novamente, o aumento substan- 
cial da entropia na reagao com etilenodiamina desempenha um papel muito importante na maior 
constante de formagao dessa reagao, dessa vez tres vezes maior. Este e outro exemplo em que o 
ligante quelante tambem tern um efeito significativo de entalpia. 1 

10.1.2 Suscetibilidade magnetica 

As propriedades magneticas de um composto de coordenagao podem fornecer evidencias indire- 
tas dos seus niveis de energia orbitais, semelhantes aos descritos para moleculas diatomicas no 
Capitulo 5. A regra de Hund requer o numero maximo de eletrons desemparelhados em niveis de 
energia com energias iguais ou quase iguais. Compostos diamagneticos, com todos os eletrons 
emparelhados, sao levemente repelidos por um campo magnetico. Quando ha eletrons desem¬ 
parelhados, um composto e paramagnetico e e atraido para um campo magnetico. A medida 
desse magnetismo e chamada de suscetibilidade magnetica, x 2 . Quanto maior a suscetibilidade 
magnetica, mais intensamente uma amostra de um complexo e magnetizada (ou seja, torna-se 
um lma), quando colocada em um campo magnetico externo. 

Uma caracteristica definitoria de uma substancia paramagnetica e que sua magnetizagao 
aumenta linearmente com a forga do campo magnetico aplicado externamente, a uma tempe- 
ratura constante. Em contraste, a magnetizagao de um complexo diamagnetico diminui linear¬ 
mente com o aumento do campo aplicado. O magnetismo induzido e orientado na diregao oposta 
em relagao ao campo aplicado. A suscetibilidade magnetica esta relacionada ao momento mag¬ 
netico, //, de acordo com a relagao 

fi = 2,828(*7> 

onde x = suscetibilidade magnetica (cm 3 mol -1 ) 

T = temperatura (Kelvin) 

A unidade do momento magnetico e o magneton de Bohr, / i B 
1 / i B = 9,27 x 10 -24 J I^ 1 (joules tesla -1 ) 

O paramagnetismo surge porque eletrons, modelados como cargas negativas em movi- 
mento, se comportam como minusculos imas. Embora nao haja nenhuma evidencia direta do 
movimento de rotagao dos eletrons, uma particula carregada em rotagao geraria um momento 
magnetico de spin, dai o termo spin eletronico. Eletrons com m s = -1/2 possuem um spin 
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negativo e aqueles com m s = um spin positivo (Segao 2.2.2). O momento magnetico de spin 
total para uma configuragao eletronica e caracterizado pelo numero quantico spin S , que e igual 
ao spin maximo total, a soma dos valores de m s . 

Por exemplo, um atomo de oxigenio no estado fundamental com configuragao eletronica Is 2 
2s 2 2p 4 tern um eletron em cada um dos dois orbitais 2 p e um par no terceiro. O spin maximo 
total eS=+! + ^ + ^ — \ = 1.0 momento angular orbital, caracterizado pelo numero quan¬ 
tico L, onde L e igual a soma maxima possivel dos valores de m l para uma configuragao eletro¬ 
nica, resulta em um momento magnetico orbital adicional. Para o atomo de oxigenio, a soma 
maxima possivel dos valores de m l para os eletrons p 4 ocorre quando dois eletrons tern m l - 
+1 e cada um tern m l = 0 e m l - -1. Neste caso, L = +l+0-l + l = l.A combinagao dessas 
duas contributes para o momento magnetico, adicionados como vetores, e o momento mag¬ 
netico total do atomo ou da molecula. O Capitulo 11 fornece detalhes adicionais sobre numeros 
quanticos S e L. 


EXERCICIO 10.1 


Calcule Le S para o atomo de nitrogenio. 

O momento magnetico em termos de S e L e 

MS+L= sV[S(S + 1)] + [|L(L + 1)] 

onde p - momento magnetico 

g = relagao giromagnetica (conversao para momento magnetico) 

S = numero quantico spin 
L = numero de quantico orbital 

Embora a determinagao detalhada da estrutura eletronica exija que o momento orbital seja 
incluido, para a maioria dos complexos da primeira serie de transigao, o momento somente com 
spin e suficiente, porque a contribuigao do orbital e pequena. O momento magnetico somente 
com spin , ju s e 

MS = g V .SYS + 1) 

Campos de outros atomos e ions podem efetivamente preencher o momento orbital nestes 
complexos. Para os metais de transigao mais pesados e os lantamdeos, a contribuigao do orbital 
e maior e deve ser levada em consideragao. Porque geralmente ficamos preocupados princi- 
palmente com o numero de eletrons desemparelhados em um composto, e os possiveis valores 
de p diferem significativamente para os diferentes numeros de eletrons desemparelhados, os 
erros introduzidos por considerar apenas o momento spin normalmente nao sao suficientemente 
grandes para afetar o nivel de confianga das previsoes do numero de eletrons desemparelhados. 

Em magnetons de Bohr, a relagao giromagnetica, g , e 2,00023, frequentemente arredondada 
para 2. A equagao para ju s , entao, torna-se 

Ms = 2VS(S + 1) = V 4.S , (.S' + 1) 

porque S = f, 1, |,... para 1, 2, 3,... eletrons desemparelhados, esta equagao tambem pode ser escrita 

pi s = \/n(n + 2 ) 

onde n = numero de eletrons desemparelhados. Essa e a equagao usada com mais frequencia. A 
Tabela 10.3 mostra a mudanga em^ s e ju s+L com n e alguns momentos experimentais. 
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TABELA 10.3 Momentos magneticos calculados e experimentais 


Ion 

n 

S 

L 

H s 

V'S + L 

Observado 

V 4 + 

1 

t 

2 

2 

1,73 

3,00 

1,7- 1,8 

Cu 2+ 

1 

1 

2 

2 

1,73 

3,00 

1,7-2,2 

V 3+ 

2 

1 

3 

2,83 

4,47 

2,6 - 2,8 

Ni 2+ 

2 

1 

3 

2,83 

4,47 

2,8 - 4,0 

Cr 3+ 

3 

3 

2 

3 

3,87 

5,20 

~3,8 

Co 2+ 

3 

3 

2 

3 

3,87 

5,20 

4,1 -5,2 

Fe 2+ 

4 

2 

2 

4,90 

5,48 

5,1 -5,5 

Co 3+ 

4 

2 

2 

4,90 

5,48 

~5,4 

Mn 2+ 

5 

5 

2 

0 

5,92 

5,92 

~5,9 

Fe 3+ 

5 

5 

2 

0 

5,92 

5,92 

~5,9 


Fonte: dados de F. A. Cotton e G. Wilkinson, Advanced Inorganic Chemistry, 4th ed., Wiley, New York, 1980, pp. 627-628. 
Nota: todos os momentos sao dados em magnetons de Bohr. 


EXERCI'CIO 10.2 


Mostre que \/AS(S + 1) e \/n(n + 2) sao expressoes equivalentes. 


EXERCI'CIO 10.3 


Calcule somente o momento magnetico de spin para os seguintes atomos e ions. (Lembre-se 
das regras para configuraqoes eletronicas associadas com a ionizagao dos metais de transigao 
(Segao 2.2.4)). 

Fe Fe 2+ Cr Cr 3+ Cu Cu 2+ 


Medida da suscetibilidade magnetica 

O metodo de Gouy 3 e uma abordagem tradicional para determinar a suscetibilidade magne¬ 
tica. Esse metodo, raramente usado nos laboratorios modernos, requer uma balanga analitica e 
um pequeno ima (Figura 10.1). 4 A amostra solida e acondicionada em um tubo de vidro. Um 
pequeno ima em forma de U de campo alto e pesado quatro vezes: (1) sozinho, (2) com a amostra 
suspensa entre os polos do ima, (3) com um composto de referenda com suscetibilidade mag¬ 
netica conhecida suspenso no espago e, por fim, (4) com o tubo vazio suspenso no espago (para 
corrigir qualquer magnetismo induzido no tubo da amostra). Com uma amostra diamagnetica, a 
amostra e o ima se repelem, e o ima parece ligeiramente mais pesado. Com uma amostra para- 
magnetica, a amostra e o ima se atraem, e o ima parece ligeiramente mais leve. A medigao do 
composto de referenda fornece um padrao a partir do qual a suscetibilidade de massa (susce¬ 
tibilidade por grama) da amostra pode ser calculada e convertida para suscetibilidade molar. 111 

As medidas de suscetibilidade magnetica modernas sao determinadas atraves de uma 
balanga de suscetibilidade magnetica para solidos e atraves do metodo RMN de Evans para 
solutos. Uma balanga de suscetibilidade magnetica, como uma balanga de Gouy, avalia o impacto 
de uma amostra solida em um ima, mas sem o ima ficar estacionario. Em uma balanga de 
suscetibilidade magnetica, aplica-se uma corrente para contrariar (ou equilibrar) a deflexao 
de um ima movel, induzida pela suspensao da amostra solida entre os polos do ima. A corrente 


111 Nosso objetivo e apresentar os principios fundamentals das medidas de suscetibilidade magnetica. O leitor e encoraja- 
do a consultar as referencias citadas para obter mais detalhes sobre os calculos envolvidos na aplicagao desses metodos. 



FIGURA 10.1 Aparelhode 
suscetibilidade magnetica de 
Gouy modificado dentro de uma 
camara de balanga analitica. 
(Modelado segundo o projeto 
em S. S. Eaton, G. R. Eaton, J. 
Chem. Educ., 1979,56,170.) (Cre- 
ditos da fotografia: Paul Fischer) 
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aplicada necessaria para restaurar o ima a sua posigao original quando a amostra e suspensa e 
proporcional a suscetibilidade em massa. Como o metodo de Gouy, uma balanga de suscetibili- 
dade magnetica requer calibragao com um composto de referenda de suscetibilidade conhecida. 
Hg[Co(SCN) 4 ] e uma referencia comumente empregada. 

O metodo RMN de Evans 5 requer um tubo RMN coaxial, onde duas solugoes possam ser 
fisicamente separadas. IV * Uma camara no tubo contem uma solugao de um soluto de referencia 
e a outra contem uma solugao de analito paramagnetico e o soluto de referencia. O soluto de 
referencia deve ser inerte para o analito. Como o(s) desvio(s) quimico(s) para as ressonancias 
do soluto de referencia no espectro RMN resultante serao diferentes ao da solugao com o ana¬ 
lito paramagnetico do que na solugao sem o analito, as ressonancias sao observadas para cada 
camara. O desvio da frequencia da ressonancia de referencia selecionada (medida em Hz) e 
proporcional a suscetibilidade em massa do analito. 6 A aplicagao de espectrometros RMN de 
campo alto e ideal para estes estudos, porque diferengas de desvio quimico bastante pequenas 
podem ser detectadas. 

Os magnetos supercondutores usados na moderna espectroscopia de RMN de alto campo 
tambem sao usados em dispositivos supercondutores de interference quantica (magnetometro 
SQUID (superconducting quantum interference devices )) que medem o momento magnetico 
de complexos, a partir dos quais a suscetibilidade magnetica pode ser determinada. Em um 
SQUID, o momento magnetico da amostra induz uma corrente eletrica em bobinas de detecgao 
de supercondugao que, posteriormente, geram um campo magnetico. A intensidade desse campo 
magnetico esta correlacionada ao momento magnetico da amostra, e um instrumento SQUID 
tern altfssima sensibilidade as flutuagoes do campo magnetico. 7 SQUID permite a medigao de 
momento magnetico de uma amostra em uma faixa de temperaturas. A magnetizagao de uma 
amostra (e, consequentemente, a suscetibilidade magnetica) como uma fungao da temperatura e 
uma medida importante que fornece mais detalhes sobre as propriedades magneticas da subs- 
tancia. v 

Ferromagnetism© e antiferromagnetismo 

Paramagnetismo e diamagnetismo representam apenas dois tipos de magnetismo. Essas substan- 
cias tornam-se magnetizadas somente quando colocadas em um campo magnetico externo. No 
entanto, quando a maioria das pessoas pensa em imas, por exemplo, aqueles que se prendem ao 
ferro, estao imaginando um campo magnetico persistente sem a exigencia de um campo apli- 
cado externamente. Isso e chamado de ferromagnetismo. Em um ferromagneto, os momentos 
magneticos para cada particula componente (por exemplo, cada atomo de ferro) estao alinhados 
na mesma diregao como resultado da ordem de longo alcance no solido. VI Esses momentos mag¬ 
neticos se acoplam formando um campo magnetico. Ferromagnetos comuns incluem os metais 
ferro, niquel e cobalto, bem como ligas (solugoes solidas) desses metais. Antiferromagnetismo 
e o resultado de um arranjo alternado de longo alcance desses momentos magneticos, onde 
momentos adjacentes alinham-se em diregoes opostas. O metal cromo e antiferromagnetico, 
mas esta propriedade e mais comumente observada em oxidos metalicos (por exemplo, NiO). 
Sugerimos que leitor interessado nesse assunto consulte outros recursos que tratam de magne¬ 
tismo com mais profundidade. 8 

10 . 1.3 Espectros eletrdnicos 

Evidencias de niveis de energia orbitais podem ser obtidas a partir dos espectros eletrdnicos. 
A energia dos fotons absorvida quando os eletrons movimentam-se para niveis mais elevados 


IV Uma abordagem simples e colocar um tubo capilar selado que contenha a soluqao do soluto de referencia em um tubo 
padrao de RMN. 

v Um complexo com um eletron desemparelhado exibe paramagnetismo de Curie ideal, se o inverso da suscetibilidade 
molar (para um determinado campo externo aplicado) aumenta linearmente com a temperatura e tern um intercepto y 
igual a 0. E comum usar o SQUID para determinar quao proximo o complexo pode ser descrito pelos relacionamentos 
Curie, ou Curie-Weiss, relacionados. A dependencia de temperatura associada com o paramagnetismo pode nao ser ideal 
e ser complicada, indo alem do escopo deste texto. 

VI Em um complexo paramagnetico, os momentos magneticos de especies individuais nao efetivamente se acoplam, mas 
agem mais ou menos independentemente umas das outras. 
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e a diferenga de energia entre os estados, que depende dos niveis de energia orbitais e de sua 
ocupagao. Por causa das interagoes eletron-eletron, esses espectros sao frequentemente mais 
complexos do que sugerem os diagramas de nivel de energia neste capitulo. O Capitulo 11 des- 
creve essas interagoes e, portanto, da uma visao mais completa dos espectros eletronicos dos 
compostos de coordenagao. 

10 . 1.4 Numeros de coordenagao e formas moleculares 

Embora multiplos fatores influenciem o numero de ligantes ligados a um metal e as formas 
da especie resultante, em alguns casos podemos prever qual sera a estrutura favorecida, a par- 
tir de informagoes da estrutura eletronica. Por exemplo, duas estruturas tetracoordenadas sao 
possiveis, tetraedrica e quadrado planar. Alguns metais, tais como Pt(II), formam quase que 
exclusivamente complexos quadrados-planares. Outros, como Ni(II) e Cu(II), exibem ambas 
as estruturas e, as vezes, estruturas intermediarias dependendo dos ligantes. Variagoes sutis na 
estrutura eletronica ajudam a explicar essas diferengas. 

10.2 Teorias da ligagao 

Diversas abordagens teoricas para a estrutura eletronica de compostos de coordenagao foram 
desenvolvidas. Discutiremos tres desses modelos da ligagao. 

Teoria do campo cristalino 

Esta e uma abordagem eletrostatica, usada para descrever a divisao nas energias do orbital d 
metalico dentro de um ambiente octaedrico. Ela fornece uma descrigao aproximada dos niveis de 
energia eletronicos frequentemente responsaveis pelo espectro visivel e ultravioleta de compostos 
de coordenagao, mas nao descreve a ligagao metal-ligante. 

Teoria do campo ligante 

Esta e uma descrigao da ligagao em termos de interagoes de orbitais de fronteira entre metal 
e ligante para formar orbitais moleculares. Ela usa parte da terminologia da teoria do campo 
cristalino, mas concentra-se em interagoes orbitais em vez de atragoes entre os ions. 

Metodo de sobreposi^ao angular 

Este e um metodo para estimar as magnitudes relativas das energias orbitais moleculares dentro 
de compostos de coordenagao. Leva em conta explicitamente os orbitais responsaveis pela liga¬ 
gao do ligante, bem como a orientagao relativa dos orbitais de fronteira. 

A quimica computacional moderna possibilitou que se fagam calculos para prever as geome- 
trias, as formas dos orbitais e suas energias, e outras propriedades de compostos de coordenagao. 
Calculos de orbitais moleculares baseiam-se normalmente na aproximagao de Born-Oppenheimer, 
que considera que os nucleos estejam em posigoes fixas em comparagao com eletrons movendo- 
-se rapidamente. Como tais calculos sao problemas de “muitos corpos” que nao podem ser resol- 
vidos com exatidao, foram desenvolvidos metodos aproximados para simplificar os calculos e 
requerem menos tempo de calculo. Dessas abordagens, a mais simples usa a Teoria Estendida de 
Hiickel, que gera imagens tridimensionais uteis de orbitais moleculares. Detalhes dos calculos de 
orbitais moleculares vao alem do escopo deste texto; no entanto, o leitor interessado pode fazer 
uso do software de modelagem molecular para complementar os temas e as imagens - alguns 
dos quais foram gerados usando o software de modelagem molecular. References sugeridas 
neste topico sao fornecidas mais adiante. vn 

Agora descreveremos resumidamente a teoria do campo cristalino, para fornecer um con- 
texto historico para melhor entender os desenvolvimentos mais recentes. A teoria do campo 
ligante e o metodo de sobreposigao angular serao abordados na sequencia. 


vn Uma breve introdu^ao e comparagao dos diversos metodos computacionais esta em G. O. Spessard e G. L. Miessler, 
Organometallic Chemistry , Oxford University Press, New York, 2010, pp. 42-49. 
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10 . 2.1 Teoria do campo cristalino 

A teoria do campo cristalino 9 foi originalmente desenvolvida para descrever a estrutura ele- 
tronica de ions metalicos em cristais, onde sao circundados por anions, que criam um campo 
eletrostatico com simetria dependente da estrutura do cristal. As energias dos orbitais d dos ions 
metalicos sao divididas pelo campo eletrostatico, e podem ser calculados valores aproximados 
para essas energias. Nenhuma tentativa foi feita para lidar com a ligagao covalente, porque se 
considera que a covalencia seja inexistente nesses cristais. A teoria do campo cristalino foi desen¬ 
volvida nos anos 1930. Pouco tempo depois, reconheceu-se que o mesmo arranjo das especies 
doadoras de pares de eletrons ao redor de um ion metalico existia em compostos de coordenagao, 
bem como em cristais, e uma teoria do orbital molecular mais completa foi desenvolvida. 10 No 
entanto, nenhuma delas foi amplamente utilizada ate a decada de 1950, quando aumentou o 
interesse pela quimica de coordenagao. 

Quando os orbitais d de um ion metalico sao colocados em um campo octaedrico de pares 
de eletrons dos ligantes, todos os eletrons nesses orbitais sao repelidos pelo campo. Conse- 
quentemente, os orbitais d x 2_ y 2 e d z 2 , que tern simetria e , estao direcionados para os ligantes 
circundantes e aumentam sua energia. Os orbitais d. d e d (simetria t 0 J estao direcionados 

xy xz yz zg 

entre os ligantes, relativamente e nao sao afetados pelo campo. A diferenga de energia resultante 
e identificada como A () (<0 para octaedrica; references mais antigas usam 10 Dq em vez de A o ). Esta 
abordagem oferece um meio simples de identificar a divisao de orbital d encontrada em com¬ 
postos de coordenagao. 

A energia media dos cinco orbitais d e superior aquela dos orbitais com 10 ns livres, porque 
o campo eletrostatico dos ligantes aumenta sua energia. Os orbitais t 2g estao 0,4A o abaixo e os 
orbitais e 0,6A o acima da energia media, conforme mostrado na Figura 10.2. Os tres orbitais t 2g 
entao tern uma energia total de -0,4A o x 3 = -1,2A 0 e os dois orbitais e tern uma energia total 
de + 0,6A o x 2 = +1,2A , em comparagao com a media. A diferenga de energia entre a distri- 
buigao real dos eletrons e aquela para a configuragao hipotetica com todos os eletrons do nivel 
de campo uniforme (ou esferico) e chamada de energia de estabilizagao do campo cristalino 
(EECC). A EECC quantifica a diferenga de energia entre as configuragoes eletronicas devido a 
(1) os orbitais d, experimentando um campo ligante octaedrico que diferencia os orbitais d e (2) 
os orbitais d, experimentando um campo esferico que aumentaria suas energias uniformemente. 

Este modelo nao explica a estabilizagao eletronica que e a forga motriz para a formagao da 
ligagao metal-ligante. Como ja vimos em todas as nossas discussoes sobre orbitais moleculares, 
qualquer interagao entre orbitais leva a formagao tanto de orbitais moleculares de energia mais 
alta quanto mais baixa, e as ligagoes se formam se os eletrons estiverem estabilizados nos orbi¬ 
tais moleculares ocupados resultantes em relagao a seus orbitais atomicos originais. Com base 
na Figura 10.2, a energia eletronica da configuragao do ion livre na melhor das hipoteses pode 
manter-se inalterada em energia quando o ion livre interage com um campo ligante octaedrico. 
A estabilizagao resultante do ion metalico, interagindo com os ligantes esta ausente. Como esta 
abordagem nao inclui os orbitais moleculares (ligagao) inferiores, falha na previsao de uma visao 
completa da estrutura eletronica. 


0,6A n 


Ion livre Campo esferico 

FIGURA 10.2 Divisao do campo cristalino. 


0,4A 


Campo octaedrico 
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10.3 Teoria do campo ligante 

A teoria do campo cristalino e a teoria do orbital molecular foram combinadas na teoria do 
campo ligante por Griffith e Orgel. 11 Muitos dos detalhes aqui apresentados vem do trabalho 
desses pesquisadores. 

10 . 3.1 Orbitais moleculares para complexos octaedricos 

Para complexos octaedricos, os ligantes podem interagir com metais na forma cr, doando eletrons 
diretamente para os orbitais dos metais, ou na forma pi, com interagoes ligante-metal ocorrendo 
em duas regioes laterais externas. Exemplos de tais interagoes sao mostrados na Figura 10.3. 

Assim como no Capitulo 5, consideraremos primeiramente grupos de orbitais em ligantes com 
base na simetria O h , e entao considerar como esses grupos de orbitais podem interagir com orbitais 
de simetria correspondente no atomo central, neste caso um metal de transigao. Primeiramente, 
vamos abordar as interagoes cr. A tabela de caracteres para simetria O h encontra-se na Tabela 10.4. 


TABELA 10.4 Tabela de caracteres para O h 


O h 

E 

cT 

oo 

6C 2 

6 c 4 

3C 2 (= C 4 2 ) 

i 

6 S 4 

8S 6 

3(T h 

6a d 

\ 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 



A 2g 

1 

1 

-1 

-1 

1 

1 

-1 

1 

1 

-1 



E g 

2 

-1 

0 

0 

2 

2 

0 

-1 

2 

0 


(2z 2_ X 2_y2' X 2_y 2) 

T U 

3 

0 

-1 

1 

-1 

3 

1 

0 

-1 

-1 




3 

0 

1 

-1 

-1 

3 

-1 

0 

-1 

-1 


(xy, xz, yz) 


1 

1 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

-1 

-1 



A 2u 

1 

1 

-1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

-1 

1 



E u 

2 

-1 

0 

0 

2 

-2 

0 

1 

-2 

0 



T u 

3 

0 

-1 

1 

-1 

-3 

-1 

0 

1 

1 

(x, y, z) 


T 2 u 

3 

0 

1 

-1 

-1 

-3 

1 

0 

1 

1 




Interagoes cr 

A base para uma representagao redutivel e um conjunto de seis orbitais doadores nos ligantes 
como, por exemplo, orbitais doadores-cr em seis ligantes NH 3 . vm Usando esse conjunto como 
uma base - ou de forma equivalente em termos de simetria, um conjunto de seis vetores apon- 
tando para o metal, como mostrado a esquerda - a representagao a seguir pode ser obtida: 


o h 


E 

cT 

oo 

6 C 2 6 C 4 


3C 2 (= 

Q 2 ) 


i 

6S 4 

SS 6 3(7 h 6(7 d 

c 


6 

0 

0 2 


2 



0 

0 

0 4 2 

Esta representagao se reduz para A lg 

+ r i« + A : 






O h 

E 

8 C 3 

6 C 2 6 C 4 

3 C 2 (= C 4 2 ) 

i 

6 S 4 

85 6 

3 s h 

6a d 



A lg 

1 

1 

1 1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 + y 2 + z 2 

T lu 

3 

0 

-1 1 

-1 

-3 

-1 

0 

1 

1 

(*. y, z) 


E g 

2 

-1 

0 0 

2 

2 

0 

-1 

2 

0 


(2 z 2 -x 2 - y 2 , x 2 - y 2 ) 












Verifique os caracteres dessa representagao redutivel T (t e que se reduz a A lg + T lu + E . 


^ 1 / 


vm No caso de moleculas como ligantes, o HOMO ligante muitas vezes serve como base para esses grupos de orbitais. A 
teoria do campo ligante e uma extensao da teoria do orbital molecular de fronteira discutida no Capitulo 6. 
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FIGURA10.3 Interagoes orbi- 
tais em complexos octaedricos. 
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Interagao da ligagao 77 entre 
quatro orbitais ligantes 
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Os orbitais d 

Os orbitais d desempenham papeis importantes na quimica de coordenagao de metais de transigao, 
por isso e util examina-los primeiramente. De acordo com a tabela de caracteres O h , os orbitais 
d correspondem as representagoes irredutiveis E g e T lg . Os orbitais E g (4c 2 -/ e d^) se encaixam 
nos orbitais E g dos ligantes. Como as simetrias correspondem, ha uma interagao entre os dois 
conjuntos de orbitais E g para formar um par de orbitais ligantes (e g ) e o par de orbitais antiligantes 
(^*). Nao e de estranhar que ocorra uma interagao significativa entre os orbitais 4c 2 -/ e 4 2 e os 
ligantes doador-cr. Os lobos desses orbitais d e os orbitais doadores-cr dos ligantes apontam em 
diregao um do outro. Por outro lado, nao existem orbitais de ligantes que se encaixam na simetria 
Tn >o do orbital d. e & - cujos lobulos apontam entre os ligantes - entao estes orbitais de 
metais sao nao ligantes. As interagoes d globais sao mostradas na Figura 10.4. 

Os orbitaissep 

Os orbitais de Valencia s e p do metal tern simetria que coincide com as duas representagoes 
irredutiveis restantes: s corresponde a A lg e o conjunto de orbitais p corresponde a T lu . Por 
causa da equivalencia de simetria, as interagoes A lg levam a formagao de orbitais ligantes e 
antiligantes (a lg e a lg *) e as interagoes T lu levam a formagao de um conjunto de tres orbitais de 
ligagao (t lu ) e os tres orbitais antiligantes correspondentes (t lu *). Essas interagoes, alem daquelas 
ja descritas para os orbitais d, sao mostradas na Figura 10.5. Este diagrama de nivel de energia 
do orbital molecular resume as interagoes para complexos octaedricos contendo ligantes que 
sao exclusivamente doadores-cr. Como resultado das interagoes entre os orbitais doadores nos 
ligantes e os orbitais s, p e 4c 2 -/ e <4 2 do metal, seis orbitais ligantes sao formados, ocupados 
por eletrons doados pelos ligantes. Esses seis pares de eletrons sao estabilizados em energia. 
Eles representam as ligagoes cr, estabilizando o complexo. A estabilizagao destes pares ligantes 
contribui muito para a forga motriz para a formagao de compostos de coordenagao. Esse aspecto 
critico esta ausente na teoria do campo cristalino. 

Os orbitais d xy , d xz e d yz sao nao ligantes, entao as suas energias nao sao afetadas pelos 
orbitais doadores-<r. Eles sao mostrados no diagrama orbital molecular com o rotulo de simetria 



M ML 6 6L (doador-cr) 


FIGURA 10.4 Interagoes doador-cr com orbitais d do metal. 
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FIGURA10.5 Interagoes do- 
ador-cr com orbitais s,ped do 
metal. Como no Capitulo 5, os 
rotulos de simetria dos orbitais 
atomicos sao escritos com letras 
maiusculas, e os rotulos dos 
orbitais moleculares, com letras 
minusculas. Os seis orbitais de 
doador ligante preenchidos 
contribuem com doze eletrons 
para os seis orbitais moleculares 
de menor energia neste diagra- 
ma. Os eletrons de Valencia do 
metal ocupam os orbitais t 2g e, 
possivelmente, e g *. 


t 2 . Em energias mais altas, acima de t 2g , os parceiros antiligantes encontram-se com os seis 
orbitais moleculares ligantes. 

Um exemplo de um complexo que pode ser descrito pelo diagrama de nivel de energia na 
Figura 10.5 e o [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ verde. Os seis orbitais ligantes (< a lg , e , t lu ) sao ocupados pelos seis 
pares de eletrons doados pelos ligantes agua. Alem disso, o ion Ni 2+ tern oito eletrons d. lx No 
complexo, seis desses eletrons preenchem os orbitais t 2g , e os outros dois eletrons ocupam o e * 
(separadamente, com spin paralelo). 

As lindas cores de muitos complexos de metais de transigao sao devidas em parte a diferenga 
de energia entre os orbitais t 2g e e * nestes complexos, que muitas vezes e igual a energia de 
fotons da luz visivel. Em [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ a diferenga de energia entre t 2g e e * e uma correspon¬ 
dence aproximada a da luz vermelha. Consequentemente, quando a luz branca passa atraves de 
uma solugao de [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ , a luz vermelha e absorvida e excita os eletrons do orbital t 2g para 
o e *. A luz que passa, agora com parte de sua luz vermelha removida, e percebida como verde, 
a cor complementar ao vermelho. Esse fenomeno, que e mais complicado do que a sua descrigao 
que aqui se encontra muito simplificada, sera discutido no Capitulo 11. 

Na Figura 10.5, vemos novamente A , um sfmbolo introduzido na teoria do campo cristalino. 
O sibolo tambem e usado na teoria do campo ligante como uma medida da magnitude das 
interagoes metal-ligante. 

Interagoes tt 

Embora a Figura 10.5 possa ser usada como um guia para descrever os niveis de energia nos 
complexos octaedricos de metais de transigao, ela deve ser modificada quando estiverem envol- 
vidos ligantes que possam participar em interagoes tt com metais. As interagoes pi podem ter 
efeitos drasticos sobre os orbitais t 2g . 

Cr(CO) 6 e um exemplo de um complexo octaedrico com ligantes que podem participar em 
interagoes tanto cr quanto tt com o metal. O ligante CO tern grandes lobulos no carbono em seus 
orbitais HOMO (3cr) e LUMO (I 7 r*) (Figura 5.13). Ele e eficaz tanto como doador-cr e quanto 
como aceptor-7r. Como um aceptor-7r, ele tern dois orbitais 7r* ortogonais, ambos os quais podem 
aceitar a densidade eletronica dos orbitais metalicos de simetria correspondente. 

Mais uma vez e necessario criar uma representagao, entao usando como base um conjunto de 
orbitais 1277*, dois de cada ligante, a partir do conjunto de seis ligantes CO. Na construgao dessa 
reprepresentagao, e importante ter um esquema de coordenadas consistente, como o da Figura 10.6. 
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Lembre-se que, nos 10 ns de metais de transigao, os eletrons de Valencia sao os eletrons d. 
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FIGURA 10.6 Sistemade 
coordenadas para orbitais 77 
octaedricos. 


FIGURA 10.7 Interagoes 
doador-cr e aceptor -77 em um 
complexo octaedrico. x Os seis 
orbitais de doador ligante 
preenchidos contribuam com 
doze eletrons para os seis 
orbitais moleculares de menor 
energia neste diagrama. Os 
eletrons de Valencia do metal 
ocupam os orbitais t 2g agora 
orbitais ligantes 77 e, possivel- 
mente, e g *. 


Usando esse conjunto como uma base, a representagao r pode ser obtida: 


O h 


E 8C 3 6C 2 

6 C 4 3 C 2 (= C 4 2 ) 

i 6 S 4 8 S 6 3cr h 

6<r d 


12 0 0 

^7 

1 

O 

0 0 0 0 
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Essa representagao pode ser 

simplificada para T lg + T 2g + T lu + T 2u : 


O h 

E 8C 3 6C 2 6C 4 

3C 2 (= C 4 2 ) i 

6 s 4 85 6 3 a h 6<r d 
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EXERCICIO 10.5 


Verifique os caracteres de T^ e que ele e reduzido para T l S + T 2 S + T l u + T 2u 

A consequencia mais importante dessa analise e que ela gera uma representagao que tem 
simetria T 2g , uma correspondencia para o conjunto de T 2g de orbitais (<d , d xz e d yz ) que e nao 
ligante para ligantes que sao somente doadores-cr. Se o ligante for um aceptor-7r, tal como CO, 
o efeito liquido e a diminuigao da energia dos orbitais t 2g , na formagao de orbitais moleculares 
ligantes e o aumento da energia dos orbitais t 2g * (vacantes), com alta participagao dos ligantes, 
na formagao de orbitais antiligantes. A sobreposigao de grupo de orbitais T lu de ligantes e o 
conjunto de orbitais p no metal e relativamente fraca, porque tambem ha uma interagao cr T lu . Os 
orbitais T lg e T 2u nao tem nenhuma correspondencia com orbitais de metais e sao nao ligantes. 
O resultado geral e mostrado na Figura 10.7. 



M ML 6 6L (doador-cr e aceptor-77) 


x Este diagrama e simplificado. Ele nao mostra as interagoes dos grupos de orbitais CO composto de seus orbitais 
moleculares ligantes 77. Eles tambem tem simetria T lg + T 2 g + T lu + T 2u e tem energia semelhante ao HOMO do CO. 
Qualquer ligante com orbitais 77* vacantes tambem possui orbitais ligantes 77 preenchidos que podem interagir com o 
metal. Em complexos com ligantes aceptor -77 fortes, o impacto desses orbitais ligantes 77 sobre a ligaqao metal-ligante 
e relativamente pequeno, e essas interaqoes sao por vezes ignoradas. Esse fenomeno, chamado doaqao 77, sera discutido 
posteriormente neste capitulo. 
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Ligantes fortes aceptores -77 tern a capacidade de aumentar a magnitude de A 0 , diminuindo 
a energia dos orbitais t 2g . No exemplo de Cr(CO) 6 ha doze eletrons nos orbitais ligantes a lg , 
e g e t lu na parte inferior do diagrama. Estes sao formalmente os seis pares de doadores dos 
ligantes CO que sao estabilizadas pela interagao com o metal. Os proximos seis eletrons, for¬ 
malmente de Cr, preenchem os tres orbitais t 2g , que tambem sao estabilizados (e ligantes) em 
virtude das interagoes com o aceptor-7r. Como a diferenga de energia entre t 2 e e g * e maior 
em virtude da capacidade aceptora-77 de CO, e preciso mais energia para excitar um eletron 
entre estes niveis em Cr(CO) 6 , que, por exemplo, entre os niveis t 2g e e* em [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ . 
De fato, Cr(CO) 6 e incolor e absorve a radiagao ultravioleta, porque seus niveis de energia de 
fronteira estao muito distantes para absorver a luz visivel. 

Eletrons nos orbitais ligantes inferiores concentram-se em grande parte nos ligantes. E a 
estabilizagao desses eletrons dos ligantes a principal responsavel pelos ligantes se ligarem ao 
centro metalico. Os eletrons em niveis mais elevados situam-se geralmente em orbitais com alta 
contribuigao orbital de Valencia do metal. Esses eletrons sao afetados pelos efeitos do campo 
ligante e determinam detalhes estruturais, propriedades magneticas, absorgoes de espectro ele- 
tronico e reatividade do composto de coordenagao. 

O cianeto tambem pode participar em interagoes cr e 77 em seus compostos de coordenagao. 
Os niveis de energia de CN“ (Figura 10.8) sao intermediaries entre os de N 2 e CO (Capitulo 5), 
porque as diferengas de energia entre os orbitais de Valencia de C e N sao menores do que as 



3 cr 

HOMO 


n n 

177 

n 

2/^ 

2?\ 


n 

2 cr 

C CN~ N 

FIGURA 10.8 Niveis de energia do cianeto. 
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FIGURA 10.9 Sobreposigao dos orbitais d, tt* e p com orbitais d do metal. A sobreposi^ao e boa com orbitais 
ligantes d e 7 t*, porem mais fraca com orbitais ligantes p. 
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diferengas correspondentes entre os orbitais de C e O. O HOMO de CN“ e um orbital ligante cr 
com a densidade eletronica concentrada sobre o carbono. Este e o orbital doador do CN“ usado 
para formar orbitais cr nos cianetos complexos. Os LUMOs de CN“ sao dois orbitais i r* vacantes 
que podem ser usados para ligagao 77 com o metal. Uma comparagao esquematica da sobre- 
posigao 77 de varios orbitais dos ligantes com orbitais d metalicos e mostrada na Figura 10.9. 

Os orbitais i 7* CN“ dos ligantes tern energias superiores aos t 2g orbitais (d , d xz , d y ) do metal, 
com os quais eles se sobrepoem. Consequentemente, quando eles formam orbitais moleculares, 
os orbitais ligantes tern menos energia do que os orbitais t 2g metalicos iniciais. Os orbitais anti- 
ligantes correspondentes tern mais energia do que os orbitais e*. Os eletrons d do metal ocupam 
os orbitais ligantes, resultando em um maior e aumento da ligagao metal-ligante, conforme 
mostrado na Figura 10.10(a). Uma estabilizagao eletronica significativa pode resultar desta ligagao 

p. Esta ligagao tt metal-para-ligante (M- > L) e tambem chamada de ligagao de retrodoagao 

tt. Na ligagao de retrodoagao, eletrons de orbitais d do metal (eletrons que seriam localizados no 
metal se estivessem envolvidas exclusivamente interagoes cr) agora ocupam orbitais tt com contri- 
buigao dos ligantes. Por meio dessa interagao tt , o metal transfere parte da densidade de eletrons 
“de volta” para os ligantes em contraste com as interagoes cr, nas quais o metal e o aceptor e os 
ligantes atuam como doadores. Ligantes que possuem orbitais vacantes que podem envolver o 
metal nessas interagoes tt, portanto, sao chamados de aceptores -77 (ou 77 -aceptores). 

Foi mencionado anteriormente que qualquer ligante com orbitais 77* tambem tera orbitais tt 
que podem interagir com o metal. Embora o impacto das interagoes deste ultimo seja relativa- 
mente modesto quando ligantes aceptores-77 sao empregados, orbitais tt preenchidos podem ter 
um aspecto muito importante da estrutura eletronica com ligantes que sao aceptores -77 fracos. 
Por exemplo, ligantes tais como F“ ou Cl - tern eletrons em orbitais p que nao sao usados para 
ligagao cr, mas formam a base dos grupos orbitais com simetria T ]g + T 2g + T lu + T 2u nos com¬ 
plexos octaedricos. XI Esses orbitais T 2g prechidos interagem com os orbitais T 2g do metal para 
gerar um conjunto de ligantes e antiligantes. Estes orbitais ligantes t 2 , com alta contribuigao de 


tr. \ 

2 8 \ 


FIGURA 10.10 Efeitos da 
ligagao tt sobre A 0 usando 
um ion d 3 . A Figura 10.10(a) e 
representativa de [Cr(CN) 6 ] 3 ', e a 
Figura 10.10(b) e representativa 
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XI Estes sao eletrons que seriam representados como pares isolados nos haletos em uma estrutura de Lewis do composto 
de coordenagao. Esses ligantes sao pouco aceptores-77, porque os orbitais ligantes vacantes necessarios sao tambem ricos 
em energia para envolver-se em interagoes significativas com o metal. 
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orbital do ligante, fortalecem um pouco a ligagao ligante-metal, e os niveis t 2 * correspondentes, 
com alta de contribuigao orbital d do metal, aumentam sua energia e sao antiligantes. Isso reduz 
A o (Figura 10.10(b)) e os eletrons d do ion metalico ocupam os orbitais t 2 * mais altos. Isso e 

descrito como ligagao tt ligante-para-metal (L-> M), com os eletrons tt dos ligantes sendo 

doados ao ion metalico. Os ligantes que participam em tais interagoes sao chamados de ligantes 
doadores-77. A diminuigao da energia dos orbitais ligantes e parcialmente contrabalanceada 
pelo aumento da energia dos orbitais t 2 *. A doagao combinada de a e tt dos ligantes confere ao 
metal carga mais negativa, que pode ser resistida pelos metais com base na sua eletronegatividade 
relativamente baixa. No entanto, assim como ocorre com qualquer interagao orbital, a doagao tt 
ocorrera na medida necessaria para reduzir a energia eletronica total do complexo. 

Globalmente, os orbitais p dos ligantes preenchidos, ou mesmo orbitais i r* preenchidos, que 

tern energias compativeis com os orbitais de Valencia do metal, resultam em ligagao tt L-> M 

e A o menor para o complexo. Os orbitais tt ou d vacantes de alta energia em ligantes com energias 

comparaveis em relagao aos orbitais de Valencia do metal podem resultar em ligagao tt M-> L e 

maior A o para o complexo. Ligagao tt ligante-para-metal extensa geralmente favorece as confi¬ 
guragoes de spin alto, e a ligagao tt metal-para-ligante favorece as configuragoes de spin baixo, 
compativeis com o efeito sobre A o causado por essas interagoes. xn 

Parte do efeito estabilizador da ligagao de retrodoagao tt e um resultado da transference de 
carga negativa, afastando-a do centro metalico. O metal, com eletronegatividade relativamente 
baixa, aceita eletrons dos ligantes que formam as ligagoes a. O metal fica entao com uma 
densidade eletronica relativamente grande. Quando os orbitais tt ligantes vacantes podem ser 
usados para transferir parte da densidade eletronica de volta para os ligantes, o resultado final e 
uma ligagao metal-ligante mais forte e aumento da estabilizagao eletronica para o complexo. No 
entanto, como os orbitais t 2g mais baixos sao em grande parte compostos de orbitais de ligantes 
77 * antiligantes, a ocupagao desses orbitais por retrodoagao resulta no enfraquecimento da liga¬ 
gao tt dentro do ligante. Esses ligantes aceptores-7r sao extremamente importantes na quimica 
organometalica e serao discutidos no Capitulo 13. 

10.3.2 Divisao de orbital e spin eletronico 

Em compostos de coordenagao octaedricos, os eletrons dos ligantes preenchem todos os seis 
orbitais moleculares ligantes, e os eletrons de Valencia dos metais ocupam os orbitais t 2g e e *. Os 
ligantes cujos orbitais interagem fortemente com os orbitais de metais sao chamados de ligantes 
de campo forte. Com eles, a separagao entre orbitais t 2g e e * (A o ) e grande. Os ligantes com 
interagoes fracas sao chamados de ligantes de campo fraco; a separagao entre a orbitais t 2g e 
e g (A o ) 6 menor. Para centros de metal d° ate d 3 e d 8 ate d 10 , somente a configuragao de eletron 
unico e possivel. Por outro lado, centros de metal d 4 ate d 7 apresentam estados de spin alto e 
spin baixo, como mostrado na Tabela 10.5. Campos ligantes fortes geram complexos de spin 
baixo, e campos ligantes fracos produzem complexos de spin alto. 

A terminologia para essas configuragoes e resumida da seguinte forma: 

Campo ligante forte —» A o grande —» spin baixo 

Campo ligante fraco —» A o pequena —» spin alto 

A energia de emparelhamento de dois eletrons depende da energia coulombiana de repulsao 
entre dois eletrons na mesma regiao do espago, II e a energia de troca mecanica quantica, II 
(Segao 2.2.3). A relagao entre a separagao do nivel de energia t 2g e e , a energia coulombiana, 
e a energia de troca - A , II e II , respectivamente - determina a configuragao orbital dos 
eletrons. A configuragao com a menor energia total e o estado fundamental para o complexo. 
Como II envolve repulsoes eletron-eletron nos orbitais, o aumento em II aumenta a energia 
de uma configuragao, reduzindo assim a sua estabilidade. Um aumento na II corresponde a 
um aumento no numero de trocas de eletrons com spin paralelo e aumento na estabilidade de 
uma configuragao. 


XII 


As configuragoes de spin baixo e spin alto serao discutidas na Segao 10.3.2. 
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TABELA 10.5 Estados de spin e forga do campo ligante 


Complexos com ligantes de campo fraco (spin alto) 
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Complexos com ligantes de campo forte (spin baixo) 
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Por exemplo, um centro metalico d 5 poderia ter cinco eletrons desemparelhados, tres em 
orbitais t 2g e dois em e g , como um caso de spin alto; ou poderia ter apenas um eletron desempare- 
lhado, com todos os cinco eletrons nos nfveis t 2g , como um caso de spin baixo. As possibilidades 
para todos os casos, d l ate d 10 , sao mostradas na Tabela 10.5. 


T 4 ts 


till 12 13 


till t2 12 13 13 


EXEMPLO 10.1 


Determine as energias de troca para 10 ns d 6 de spin alto e spin baixo em um complexo octaedrico. 

No complexo de spin alto, os spins dos eletrons sao mostrados a direita. Os cinco eletrons 
tern pares intercambiaveis 1-2, 1-3, 2-3 e 4-5, para um total de quatro. A energia de troca, 
portanto, e 411^. Somente eletrons com a mesma energia podem ser trocados. 

No complexo de spin baixo, como mostrado a direita, cada conjunto de tres eletrons com 
o mesmo spin tern pares intercambiaveis 1-2, 1-3 e -2-3, para um total de seis, e a energia de 
troca e 611^ 

A diferenga entre os complexos de spin alto e spin baixo sao os dois pares intercambiaveis, 
e a configuragao de spin baixo e estabilizada principalmente atraves de sua contribuigao de 
troca. 

EXERCICIO10.6 Determine a energia de troca para um ion de d 5 , tanto como complexo de 
spin alto quanto de spin baixo. 


Em relagao ao total de energia de emparelhamento II, e fortemente dependente do metal 
e dos ligantes. A Tabela 10.6 apresenta valores de A o para 10 ns aquosos, nos quais a agua e um 
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ligante de campo relativamente fraco (A pequeno). O numero de eletrons desemparelhados no 
complexo depende do equilibrio entre A^ell: 

Quando > II, o emparelhamento de eletrons nos mveis mais baixos resulta em menor 
energia eletronica para o complexo. A configuragao de spin baixo e mais estavel. 

Quando A o < II, o emparelhamento de eletrons nos mveis mais baixos pode aumentar 
a energia eletronica para o complexo. A configuragao de spin baixo e mais estavel. 

Na Tabela 10.6, somente [Co(H 2 0) 6 ] 3+ tern proximo do tamanho de II, e [Co(H 2 0) 6 ] 3+ 
e o unico aqua complexo de spin baixo. Todos os outros ions de metais de transigao da primeira 
fileira requerem um ligante de campo mais forte que a agua para atingir um estado fundamental 
eletronico de configuragao de spin baixo. As energias e II tabuladas para [Co(H 2 0) 6 ] 3+ indi¬ 
cam que as magnitudes relativas destes valores fornecem um quadro conceitual util para explicar 
os estados de spin alto e baixo, mas que as medigoes experimentais, tais como a determinagao 
da suscetibilidade magnetica, fornecem os dados mais confiaveis para avaliar as configuragoes 
electronicas. Comparar com II e uma forma aproximada para explicar as configuragoes de 
spin alto versus spin baixo. As references na Tabela 10.6 descrevem outros fatores importantes 
que determinam o estado fundamental eletronico. 

Em geral, a forga da interagao ligante-metal e maior para metais com cargas mais elevadas. 
Isto pode ser visto na tabela: para ions 3+ e maior do que para ions 2+. Alem disso, os valores 
para ions d 5 sao menores do que para ions d 4 e d 6 . 

Outro fator que influencia as configuragoes eletronicas e a posigao do metal na tabela perio¬ 
dica. Metais da segunda e terceira series de transigao formam complexos de spin baixo mais 
facilmente do que os metais da primeira serie de transigao. Esta e uma consequencia de dois 
efeitos sinergicos: um e a maior sobreposigao entre os maiores orbitais 4 d e 5 d e os orbitais dos 
ligantes, e o outro e uma diminuigao da energia de emparelhamento devido ao maior volume 
disponivel para eletrons nos orbitais 4 d e 5 d em comparagao com os orbitais 3d. 


TABELA 10.6 Divisao de orbital (A Q , cm -1 ) e energia media de emparelhamento 
(II, cm -1 ) para ions aquosos 



Ion 


n 

Ion 

A 0 

n 1 

d l 




Xi 3+ 

18800 


d 2 




v 3+ 

18400 


d? 

V 2+ 

12300 


Cr 3+ 

17400 


d 4 

Cr 2+ 

9250 

23500 

Mn 3+ 

15800 

28000 

d 5 

Mn 2+ 

7850 b 

25500 

Fe 3+ 

14000 

30000 

d 6 

Fe 2+ 

9350 

17600 

Co 3+ 

16750 

21000 

d 7 

Co 2+ 

8400 

22500 

Ni 3+ 


27000 

d 8 

Ni 2+ 

8600 





d 9 

Cu 2+ 

7850 





d 10 

Zn 2+ 

0 





Fontes dos dados: 

D. A. Johnson e P. G. Nelson, Inorg. Chem., 1995, 34, 5666; D. A. Johnson 

e P. G. Nelson, 

Inorg. Chem., 1999, 38, 4949; D. 

S. McClure. O efeito dos orbitais interinos nas propriedades termodinamicas, in T. M. Dunn, 

D. S. McClure e R. 

G. Pearson, Some Aspects of Crystal Field Theory, Harper & Row, New York, 1965, p. 

82. 


b Valor estimado 


10.3.3 Energias de estabilizagao do campo ligante 

A diferenga entre (1) a energia da configuragao eletronica t 2g le g resultante da divisao do campo 
ligante e (2) a energia hipotetica da configuragao eletronica t 2 J e g com to ^ os os cinco orbitais dege- 
nerados e igualmente povoados e chamada de energia de estabilizagao do campo ligante (EECL). 
A EECL e uma forma tradicional de calcular a estabilizagao dos eletrons d por causa do ambiente 
metal-ligante. Uma maneira comum de determinar a EECL e mostrada para d 4 na Figura 10.11. 

A interagao dos orbitais d do metal com os orbitais dos ligantes resulta em menor energia para 
o conjunto de orbitais t 2 (—| A () em relagao a energia media dos cinco orbitais t 2g e e g ) e aumento 
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da energia para o conjunto e g (| A^. Entao, a EECL total de um sistema de eletron unico seria — | A () 
e a EECL total de um sistema de quatro eletrons de spin alto seria | A o + 3(—| A ( ) = — | A q . Cotton 

desenvolveu um metodo alternativo para chegar a essas energias. 12 


EXERCICIO 10.7 


Determine a EECL para um ion d 6 para casos tanto de spin alto quanto de spin baixo. 



FIGURA 10.11 Divisao das energias orbitais em um campo ligante. 
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TABELA10.7 Energias de estabilizagao de campo de ligante 
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Numero de 

Arranjo de campo forte 

EECL 

Energia 

Troca de 


eletrons d 


f 2 g 
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(Ao) 

coulombiana 

energia 

Campo forte - campo fraco 
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Nota: alem de EECL, cada par formado tem uma energia coulombiana positiva, IE, e cada conjunto de dois eletrons com o mesmo spin tem uma energia 
de troca negativa, IE. Quando A 0 > lie para d^ ou d~>, ou quando /S 0 > IE + IE para d^ ou d^, o arranjo de campo forte (spin baixo) e favorecido. 
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A Tabela 10.7 mostra os valores da EECL para complexos octaedricos com ligagoes cr com 
1-10 eletrons d em ambos os arranjos de spin alto e de spin baixo. As colunas finals mostram 
as energias de emparelhamento e a diferenga em EECL entre complexos de spin baixo e de 
spin alto com o mesmo numero total de eletrons d. Para um a tres e oito a dez eletrons, nao ha 
nenhuma diferenga no numero de eletrons desemparelhados ou na EECL. Para quatro a sete 
eletrons, ha uma diferenga significativa em ambos os casos, e arranjos de spin alto e de spin 
baixo sao possiveis. 

Um exemplo famoso da EECL em dados termodinamicos aparece na entalpia exotermica 
de hidratagao de ions bivalentes da primeira serie de transigao, considerados como tendo seis 
aqua ligantes: 

M 2+ (g) + 6 H 2 0 (/)-> [M(H 2 0) 6 ] 2+ (aq) 

Dados experimentais sobre entalpias de hidratagao foram medidos para reagoes relacionadas 
a forma: 13 

M 2+ (g) + 6 H 2 0 (/) + 2H + (aq) + 2e"-> [M(H 2 0) 6 ] 2+ (aq) + H 2 (g) 

Espera-se que os ions de metais de transigao apresentem reagoes de hidratagao cada vez 
mais exotermicas (AH mais negativo) em toda a serie de transigao. Esta previsao baseia-se no 
raio ionico decrescente com o aumento da carga nuclear, levando a cada ion ser uma fonte mais 
concentrada de carga positiva, por sua vez, resultando em um aumento esperado da atragao 
eletrostatica para os ligantes. Assim, pode-se esperar que um grafico de AH para reagoes de 
hidratagao, atravessando uma fileira de metais de transigao mostre uma diminuigao constante 
a medida que a interagao ion met alico-ligante torna-se mais forte. Em vez disso, as entalpias 
mostram a forma caracteristica de dupla alga mostrada na Figura 10.12, com os ions d 3 e d 8 
exibindo valores de AH significativamente mais negativos do que esperado unicamente com base 
na diminuigao do raio ionico. A Tabela 10.7 mostra que essas configuragoes em uma disposigao 
de ligante octaedrico de campo fraco resultam na maior magnitude de EECL. 

A curva quase linear das variagoes “esperadas” para a entalpia e mostrada por linhas azuis 
tracejadas na figura para reagoes de hidratagao dos ions M 2+ e M 3+ . As diferengas entre esta 
curva e os valores experimentais com dupla convexidade sao aproximadamente iguais aos valo- 
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FIGURA 10.12 Entalpias de hidratagao de ions de metal de transigao. As curvas mais baixas mostram valores 
experimentais para ions individuals; as curvas superiores azuis resultam quando EECL, bem como as contribuigoes 
de divisao sp/n-orbita, um efeito de relaxamento pela contragao da distancia metal-ligante e da energia de repulsao 
intereletronica, sao subtraidos. (Dados de JD. A. Johnson e P. G. Nelson, Inorg. Chem., 1995, 34, 5666 (dados M 2+ ); D. 
A. Johnson e P. G. Nelson, Inorg. Chem., 1999,4949 [dados M 3+ ].) 
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res EECL na Tabela 10.7 para complexos de spin alto, 14 com corregoes para (1) acoplamento 
spin-orbit'd (0 a 16 kJ mol -1 ), xm (2) um efeito de relaxamento causado pela contragao da distan- 
cia metal-ligante (0 a 24 kJ mol -1 ) e (3) uma energia de repulsao intereletronica XIV que depende 
das interagoes de troca entre eletrons com os mesmos spins (0 a -19 kJ mol -1 para M 2+ , 0 a 
-156 kJ mol -1 para M 3+ ). 15 Alem disso, pequenas corregoes devem ser feitas para os casos em 
que os complexos sofrem distorgao de Jahn-Teller. Essas corregoes afetam a forma da curva 
para os valores corrigidos significativamente para refletir a tendencia prevista com base no raio 
ionico crescente, apos a EECL para cada complexo ser levado em conta. Coletivamente, eles 
representam grande parte da diferenga entre os valores experimentais de A H e os valores que 
se esperaria unicamente com base nas atragoes eletrostaticas entre os ions metalicos e ligantes. 

Mais uma consideragao e necessaria para compreender as tendencias dessas entalpias. As 
energias de repulsao intereletronicas para eletrons em orbitais atomicos de Valencia do metal sao 
diferentes e mais elevadas do que para esses eletrons em orbitais do composto de coordenagao. A 
redugao deste termo de repulsao entre o complexo e o ion livre e uma fungao tanto dos ligantes 
quanto do ion metalico. A magnitude desta redugao, as vezes chamada de efeito nefelauxetico , e 
usada para avaliar o grau de covalencia das interagoes metal-ligante. Nao deveria ser surpreen- 
dente o fato de os ligantes mais moles geralmente resultarem em um efeito nefelauxetico maior 
do que os ligantes mais duros. A diminuigao relativa da energia de repulsao intereletronica (a 
diferenga entre estes termos dentro do ion livre e do complexo) tende a ser maior, conforme os 
estado de oxidagao do metal aumenta. Essa diminuigao contribui para entalpias mais negativas 
para a formagao do complexo com ions metalicos com maior estado de oxidagao. No caso dos 
complexos hexa-aqua de ions 3+ de metais de transigao, o efeito nefelauxetico melhorado em 
relagao aos ions 2+ de metais de transigao contribui para as maiores diferengas de magnitude entre 
os valores experimentais e os valores corrigidos para estas duas series de ions na Figura 10.12. 

A EECL fornece uma abordagem quantitativa para avaliar a estabilidade relativa das con- 
figuragoes eletronicas de spin baixo e alto. E tambem a base para nossa discussao sobre os 
espectros destes complexos (Capitulo 11). As medigoes de A o sao comumente fornecidas em 
estudos destes complexos, com uma meta de eventualmente permitir uma melhor compreensao 
das interagoes metal-ligante. 

10.3.4 Complexos quadrado-planares 

Os complexos quadrado-planares sao extremamente importantes na quimica inorganica, e dis- 
cutiremos agora a ligagao nestes complexos do ponto de vista da teoria do campo ligante. 

Ligagao a 

O complexo quadrado-planar [Ni(CN) 4 ] 2- , com simetria D 4h , fornece um exemplo instrutivo de 
como essa abordagem pode ser estendida para outras geometrias. Os eixos para os atomos dos 
ligantes sao escolhidos por conveniencia. O eixo y de cada ligante e direcionado para o atomo 
central, o eixo v esta no piano da molecula e o eixo z e paralelo ao eixo C 4 e perpendicular ao 
piano da molecula, como mostrado na Figura 10.13. O conjunto de orbitais p y dos ligantes e 
usado na ligagao a. Ao contrario do caso octaedrico, existem dois conjuntos distintamente dife- 



FIGURA 10.13 Sistema de coordenadas para orbitais quadrado-planares. 


xm O acoplamento spm-orbita e discutido na Segao 11.2.1. 

XIV Este termo de repulsao e quantificado pelo parametro Racah descrito na Segao 11.3.3. 
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TABELA10.8 Representagoes e simetria orbital para complexos quadrado-planares 
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rentes de potenciais orbitais de ligagao i t, o conjunto paralelo (tt\\ ou p x , no piano molecular) e 
o conjunto perpendicular (tt\\ ou p z , perpendicular ao piano). As tecnicas do Capitulo 4 podem 
ser aplicadas para encontrar as representagoes que se encaixam nas simetrias de cada conjunto 
de orbitais. A Tabela 10.8 mostra os resultados. 

Os orbitais metalicos correspondentes para a ligagao s na primeira serie de transigao sao 
aqueles com lobulos nas diregoes x e y, 3 dy 2 _ y i, 4 p x e 4p y , com alguma contribuigao de 3d z 2 
e 4s menos direcionados. Ignorando os outros orbitais neste momento, podemos construir o 
diagrama de nivel de energia para as ligagoes s, como na Figura 10.14. O diagrama quadrado- 
-planar da Figura 10.14 e mais complexo que o diagrama octaedrico da Figura 10.5. A menor 
simetria resulta em conjuntos de orbitais com menos degeneragao do que no caso octaedrico. 
A simetria D Ah divide os orbitais d em tres representagoes unicas (a lg , b lg e b 2g , para d^, d* 2 -/ 
e d xy , respectivamente) e e g degenerada para o para d xz , d yz . Os niveis b 2g e e sao nao ligantes 
(nenhum orbital do ligante coincide com sua simetria) e a diferenga entre eles e o nivel a lg 
antiligante corresponde ao A. 


EXERCICIO 10.8 


Derive as representagoes redutiveis para a ligagao quadrada-planar e mostre que suas repre¬ 
sentagoes irredutiveis componentes sao as da Tabela 10.8. 

Ligagao ir 

Os orbitais de ligagao tt tambem sao mostrados na Tabela 10.8. O orbital d(b~) interage com 
os orbitais dos ligantes pXir\\) e os orbitais d e die J interagem com os orbitais dos ligantes 

a ii xz yz <5 

P z (tt\\), como mostrado na Figura 10.15. O orbital b 2g situa-se no piano da molecula e os dois 
orbitais e g tern lobulos acima e abaixo do piano. Os resultados dessas interagoes sao mostrados 
na Figura 10.16, como calculado para [Pt(CN) 4 ] 2- . 













370 10 Quimica de coordenagao II: liga^oes 


FIGURA 10.14 Orbitais mole- 
culares D 4h , apenas orbitais cr. 
Baseado em Orbital Interactions 
in Chemistry, p. 296. Os quatro 
pares de eletrons de orbitais do 
a ocupam os quatro orbitais 
moleculares mais baixos, e os 
eletrons de Valencia do metal 
ocupam os orbitais nao ligantes 
e orbitais antiligantes dentro da 
regiao enquadrada. 
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FIGURA 10.15 Interagoes de ligagao 77 em moleculas D 4h . 



Esse diagrama enfatiza como os orbitais moleculares podem ser tao complexos! xv No 
entanto, aspectos chave dos orbitais podem ser descobertos examinando-se os conjuntos de 
orbitais definidos nos quadros: 

O conjunto de menor energia contem orbitais cr ligantes, como na Figura 10.14. Oito eletrons 
dos orbitais ligantes doadores-cr irao preenche-los. 

O proximo conjunto de maior energia tern orbitais com contribuigoes de oito orbitais doa- 
dores-7r, por exemplo, orbitais preenchidos tt em CN“ ou pares isolados em um haleto. Sua 
interagao com os orbitais metalicos e pequena e tern o efeito final de diminuir a diferenga 
de energia entre os orbitais do proximo conjunto de mais energia. 


xv Alem disso, esses diagramas de complexos homolepticos (com todos os ligantes identicos) sao mais simples do que 
os de complexos heterolepticos com variaqao dentro do conjunto de ligantes. O metodo de sobreposiqao angular (Seqao 
10.4) fomece uma estrategia para a estimativa das informaqoes sobre a estrutura eletronica para complexos heterolepticos. 
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FIGURA 10.16 Orbitais mole- 
culares incluindo orbitais 
77. Interagoes com orbitais d 
metalicos sao indicadas por 
linhas continuas, as interagoes 
com orbitaiss e p de metais, por 
linhas tracejadas, e orbitais nao 
ligantes, por linhas pontilhadas. 


O terceiro conjunto tem orbitais com alta contribuigao do metal e um orbital a 2u originado 
principalmente do orbital p z do metal, modificado pela interagao com os orbitais dos ligantes. 
As diferengas de energia entre os orbitais neste conjunto sao denominadas A 1? A 2 e A 3 em 
ordem decrescente. A ordem destes orbitais foi descrita de varias maneiras, dependendo do 
metodo computacional usado. 16 Em todos os casos, ha acordo que os orbitais b 2g , e g e a lg 
sao baixos dentro deste conjunto e tem pequenas diferengas de energia; e o orbital b lg tem 
uma energia muito maior do que todos os outros. Em [Pt(CN) 4 ] 2_ , b lg e descrito como tendo 
mais energia que a 2u (principalmente do p z do metal). 

As energias relativas dos orbitais moleculares derivados de interagoes orbitais d variam 
com os diferentes metais e ligantes. Por exemplo, a ordem em [Ni(CN) 4 ] 2_ esta de acordo com 
os orbitais d na Figura 10.16 ( x 2 - y 2 » z 2 > xz, yz > xy), mas o a 2u , envolvendo uma interagao 
p z em [Ni(CN) 4 ] 2_ , e calculado para ter mais energia do que d^-^(b lg ). 17 

Os demais orbitais de alta energia sao importantes apenas em estados excitados e nao serao 
mais considerados. 

As partes importantes da Figura 10.16 sao esses grandes conjuntos. Dois eletrons de cada 
ligante formam as ligagoes cr , os proximos quatro eletrons de cada ligante podem fazer ligagao it 
fracamente ou permanecer essencialmente nao ligantes, e os eletrons restantes do metal ocupam 
o terceiro conjunto. No caso de Ni 2+ e Pt 2+ , ha oito eletrons d , e ha uma grande lacuna na energia 
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FIGURA 10.18 Divisaode 
orbital em geometrias 
tetraedricas e octaedricas. 


entre seus orbitais e o LUMO (2 a 2u ou 2b lg ), produzindo complexos diamagneticos. O efeito 
dos orbitais i r* dos ligantes e aumentar a diferenga de energia entre esses orbitais no terceiro 
conjunto. Por exemplo, em [PtCl 4 ] 2- , com um efeito negligenciavel dos orbitais aceptores-7r, a 
diferenga de energia entre os orbitais 2 b 2g e 2b lg e cerca de 33700 cm -1 . Isso corresponde a 
soma de A x + A 2 + A 3 na Figura 10.16. OA 1 + A 2 + A 3 em [Pt(CN) 4 ] 2_ , com excelentes ligantes 
aceptores-7r, e mais do que 46740 cm -1 . 18 

Como b 2g e e g sao orbitais i t, suas energias variam significativamente se os ligantes forem 
alterados. A x esta relacionado com A o , geralmente e muito maior do que A 2 e A 3 , e quase sempre 
e maior do que A, a energia de emparelhamento. Isso significa que o mvel b lg ou a 2u , aquele que 
for menor, e geralmente vacante para ions metalicos com menos de nove eletrons. 

10.3.5 Complexos tetraedricos 

As interagoes orbitais associadas com a geometria tetraedrica sao importantes tanto para a 
quimica organica quanto inorganica. 

Ligagao <t 

Os orbitais de ligagao a para os complexos tetraedricos sao determinados atraves de analise de sime- 
tria, usando o sistema de coordenadas da Figura 10.17 para fornecer os resultados (Tabela 10.9). A 
representagao redutivel inclui as representagoes irredutlveis A, ef 2 , permitindo os quatro OMs 
ligados. A imagem do mvel de energia para os orbitais d, mostrada na Figura 10.18, e invertida 
em relagao aos mveis octaedricos, com e no mvel nao ligante e t 2 nos mveis ligante e antiligante. 
Alem disso, a divisao, agora chamada A, e menor do que para a geometria octaedrica. Uma 
diretriz e que A t ~ \ A 0 quando os mesmos ligantes sao empregados. XVI 



FIGURA 10.17 Sistema de coordenadas para orbitais tetraedricos. 


TABELA 10.9 Representagoes para orbitais tetraedricos 
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XVI Esta e a relagao prevista pela abordagem de sobreposigao angular, discutida na segao a seguir. 
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FIGURA 10.19 Orbitais moleculares para Ni(CO) 4 tetraedrico. C. W. Bauschlicher, Jr., P. S. Bagus, J. Chem. Phys., 
1984, 81, 5889 argumenta que nao ha quase nenhuma ligagao cr de orbitais 4s e 4p de Ni, e que a configuragao d 10 
e o melhor ponto de partida para os calculos, conforme mostrado aqui. G. Cooper, K. H. Sze, C. E. Brion, J. Am. Chem. 
Soc., 1989, 111, 5051 inclui o4s metalico como uma parte significativa da ligagao cr, mas essencialmente com o 
mesmo resultado liquido em orbitais moleculares. 


Liga^ao tt 

A visualizagao dos orbitais tt e desafiadora, mas se o eixo y dos orbitais dos ligantes for esco- 
lhido ao longo dos eixos de ligagao, e os eixos x e z estiverem dispostos de modo a permitir que 
a operagao C 2 funcione corretamente, sao obtidos os resultados na Tabela 10.9. A representagao 
redutivel inclui as representagoes irredutiveis E, T { e f 2 . O T { nao tem orbitais do atomo do metal 
correspondente, E corresponde a d x 2_ y 2 e d z 2, e T 2 corresponde a d xy , d X7 e d . As interagoes 
E e T 2 reduzem a energia dos orbitais ligantes e elevam a energia dos orbitais antiligantes cor- 
respondentes, para um aumento liquido do A r Uma complicagao adicional aparece quando os 
ligantes possuem orbitais tt ligantes e antiligantes cujas energias sao compativeis com os orbitais 
de Valencia do metal, comuns em complexos tetraedricos com CO e CN“. A Figura 10.19 mostra 
os orbitais e suas energias relativas para Ni(CO) 4 , em que as interagoes dos orbitais doadores-cr e 
77 -CO com os orbitais dos metais sao provavelmente pequenas. A maior parte da ligagao e ligagao 
tt de M-> L. Nos casos em que os orbitais d nao estao totalmente ocupados, a ligagao cr e pro¬ 

vavelmente mais importante, com desvios resultantes dos orbitais a x e t 2 para energias menores. 

10.4 Sobreposi^ao angular 

O modelo de sobreposigao angular e uma abordagem util para realizar estimativas de energias 
orbitais em compostos de coordenagao, tendo a flexibilidade necessaria para lidar com uma 
variedade de geometrias e ligantes, incluindo complexos heterolepticos, com ligantes diferen- 
tes. 19,20 Esta abordagem estima a forga da interagao entre orbitais dos ligantes individuais e 
orbitais d metalicos, com base na sua sobreposigao mutua. Tanto as interagoes cr quanto as tt 
sao consideradas, e geometrias e numeros de coordenagao diferentes podem ser tratados. O 
termo sobreposigao angular 6 usado porque a quantidade de sobreposigao depende fortemente 
da disposigao angular dos orbitais dos metais e dos angulos em que os ligantes interagem com 
orbitais dos metais. 

Nessa abordagem, a energia de um orbital d do metal em um composto de coordenagao, ou 
mais especificamente um orbital molecular com altissima contribuigao do orbital d do metal, 
e determinada somando-se os efeitos de cada ligante no orbital d do metal de origem. Alguns 
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ligantes tem um forte efeito, alguns tem um efeito mais fraco e alguns nao tem nenhum efeito, 
por causa de sua dependencia angular. Tanto as interagoes cr quanto as tt devem ser levadas 
em consideragao para determinar a energia orbital final. Analisando sistematicamente cada 
um dos cinco orbitais d , podemos usar esta abordagem para determinar o padrao de energia 
global dos cinco orbitais moleculares que tem a maior contribuigao dos orbitais d para uma 
geometria de coordenagao especifica. Este modelo e limitado, porque enfoca exclusivamente 
os orbitais d de metais e omite o papel dos orbitais de Valencia s e p dos metais. No entanto, 
como estes orbitais moleculares com alta contribuigao do orbital d sao muitas vezes os orbi¬ 
tais de fronteira de compostos de coordenagao, o resultado da sobreposigao angular fornece 
eficientemente informagoes uteis para compostos que seriam mais dificeis de tratar por meio 
da teoria do campo ligante. 



Orbital ligante 
p ou hibrido 


d 2 


dp\ 




tt 


Metal Complexo Ligante 
FIGURA 10.20 Interagao a para a sobreposigao angular. 


10.4.1 Interagoes doador-o- 

No modelo de sobreposigao angular, a interagao cr mais forte e definida como aquela entre um 
orbital d z 2 do metal e um orbital p do ligante (ou um orbital hibrido do ligante de mesma sime- 
tria), como mostrado na Figura 10.20. A forga de todas as outras interagoes cr e determinada 
em relagao a forga desta interagao de referenda. A interagao entre estes dois orbitais resulta 
em um orbital ligante, que tem um maior componente do orbital do ligante, e um orbital antili- 
gante, que e em grande parte o orbital do metal na composigao. Embora o aumento observado 
na energia do orbital antiligante seja maior do que a diminuigao da energia do orbital ligante, 
esse modelo aproxima as energias orbitais moleculares por um aumento no orbital antiligante 
(principalmente d do metal) do e a e uma diminuigao na energia do orbital ligante (principal- 
mente do ligante) de e (f 

As alteragoes similares da energia do orbital resultam de outras interagoes entre orbitais d dos 
metais e orbitais dos ligantes, com a magnitude dependente da localizagao do ligante e o orbital 
d especifico sendo considerado. A Tabela 10.10 indica os valores dessas variagoes de energia 
(em unidades do e a ) para uma variedade de formas. O calculo dos numeros da Tabela 10.10 esta 
alem do escopo deste livro, mas o leitor deve ser capaz de justificar os numeros qualitativamente, 
comparando a quantidade de sobreposigao entre os orbitais considerados. 

Nosso primeiro exemplo e para a geometria octaedrica. 


EXEMPLO 10.2 


[M(NH 3 ) 6 ]" + 

Estes sao 10 ns octaedricos apenas com interagoes cr. Os ligantes amonia nao tem orbitais 
77 dispomveis para ligagoes significativas com o ion metalico. O orbital doador de NH 3 e 
principalmente orbital p z do nitrogenio na composigao, e os outros orbitais p sao utilizados 
na ligagao aos hidrogenios. xvn 


xvn E comum se referir a amonia como um “ligante somente cr”, apesar dos orbitais de \e (Figura 5.30) que poderiam 
ser usados como base para um conjunto de grupos de orbitais ligantes it. Estes orbitais le sao considerados para desem- 
penhar apenas um papel insignificante na ligaqao nos complexos [M(NH 3 ) 6 P + . 
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Para calcular as energias orbitais em um complexo, o valor para um dado orbital d e a soma 
dos numeros para os ligantes apropriados na coluna vertical para esse orbital na Tabela 10.10. 
A variagao da energia de um orbital do ligante especifico e a soma dos numeros para todos os 
orbitais d na linha horizontal para a posigao do ligante. 

Orbitais d metalicos 

Orbital d z 2 : a interagao e mais forte com ligantes nas posigoes 1 e 6 , ao longo do eixo z. 

Cada um interage com o orbital para elevar sua energia ate e a . Os ligantes nas posigoes 2, 

3, 4 e 5 interagem de modo mais fraco com o orbital d z 2, cada um aumentando a energia do 
orbital ate Em geral, a energia do orbital o d z 2 e aumentada pela soma de todas essas 
interagoes, para um total de 3e a . 

Orbital d^- y 2i os ligantes nas posigoes 1 e 6 nao interagem com este orbital do metal, mas 
cada um dos ligantes nas posigoes 2, 3, 4 e 5 interage para aumentar a energia do orbital do 
metal ate 4 e a , para um aumento total de 3e a . 

Orbitais rf - d e d : nenhum destes orbitais interage de uma forma cr com qualquer um 
dos orbitais dos ligantes. Assim a energia desses orbitais metalicos permanece inalterada. 

Orbitais dos ligantes 

As mudangas de energia para os orbitais dos ligantes sao as mesmas acima para cada intera¬ 
gao. Os totais, no entanto, sao tornados em umafileira da Tabela 10.10, incluindo cada um 
dos orbitais d. 

Os ligantes nas posigoes 1 e 6 interagem fortemente com d z 2 e sao reduzidos ate e a . Os 
ligantes nessas posigoes nao interagem com os outros orbitais d. 

Os ligantes nas posigoes 2, 3, 4 e 5 sao reduzidos ate ^ pela interagao com o d z 2 e ate | 
pela interagao com 4c 2 -/, para uma estabilizagao total de e a para cada doador orbital. 

Em geral, cada orbital do ligante e rebaixado ate e a . 


TABELA 10.10 Parametros da sobreposigao angular: interagoes cr 


Posigoes octaedricas 

Posigoes tetraedricas 


Posigoes trigonais bipiramidais 

1 


1 . , 

i z 

4 — 

5^1 * 

6 



-~n 

\ 

-M — 

/I 



} n 
—M- 

^ 1 

6 





8 

> 

c 


12 

^2 





1 

----- 

10 








Posigoes ligantes para geometrias 
de coordenagao 

Interagoes a (em unidades de e^) 
Orbital d metal 


CN 

Formato 

Posigoes 1 Posigao do ligante z 2 



y z 

2 

Linear 

1,6 


1 

1 

0 

0 

0 

0 

3 

Trigonal 

2, 11, 12 

2 

1 

4 

3 

4 

0 

0 

0 

3 

Forma de T 

1,3,5 


3 

1 

4 

3 

4 

0 

0 

0 

4 

Tetraedrica 

7, £ 

1, 9, 

10 

4 

1 

4 

3 

4 

0 

0 

0 

4 

Quadrado planar 

2, 3, 4, 

5 

5 

1 

4 

3 

4 

0 

0 

0 

5 

Trigonal bipiramidal 

1, 2, 6, 

11, 12 

6 

1 

0 

0 

0 

0 

5 

Quadrado piramidal 

1,2, 3, 

4,5 

7 

0 

0 

1 

3 

1 

3 

1 

3 

6 

Octaedrica 

1,2, 3, 

4, 5,6 

8 

0 

0 

1 

3 

1 

3 

1 

3 






9 

0 

0 

1 

3 

1 

3 

1 

3 






10 

0 

0 

1 

3 

1 

3 

1 

3 






11 

1 

4 

3 

16 

9 

16 

0 

0 






12 

1 

4 

3 

16 

9 

16 

0 

0 
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O padrao de energia resultante e mostrado na Figura 10.21. Esse e o mesmo padrao obtido 
com a aproximagao do campo ligante para os orbitais moleculares com alta contribuigao do orbi¬ 
tal d. Tanto os modelos de sobreposigao angular quanto os da teoria do campo ligante fornecem 
estruturas eletronicas semelhantes: dois dos orbitais d dos metais aumentam de energia, e tres 
permanecem inalterados; os seis orbitais dos ligantes e seus pares de eletrons sao estabilizados 
na formagao de ligagoes a ligante-metal. 


3 e 


cr 




y 


2 


FIGURA 10.21 Energiasdos 
orbitais d em complexos octae- 
dricos. Ligantes doador-cr A 0 = 
3e a . Os orbitais sep dos metais 
tambem contribuem para os 
orbitais ligantes moleculares. 


- -1- xy,xz,yz\ 

Orbitais d \ \ 

do metal nao 

coordenado 

_ 

e ' A Orbitais cr dos ligantes 

°VJ' w w % w % ^ 


A abordagem de sobreposigao angular quantifica as energias desses niveis: a estabilizagao 
liquida e 12^ para os pares ligantes. Todos os eletrons d no nivel superior (e *) estao desesta- 
bilizados ate 3e a cada um. Uma diferenga importante entre a sobreposigao angular e o modelo 
de campo ligante e que cada um dos pares dos ligantes doadores e estabilizado na mesma 
medida no modelo de sobreposigao angular em vez de preencher os niveis com tres diferentes 
energias no modelo do campo ligante. A caracteristica mais util do modelo de sobreposigao 
angular e sua previsao confiavel da divisao do orbital d. O resultado da teoria do campo ligante 
(mais completo), incluindo os orbitais sep dos metais na formagao de orbitais moleculares, 
e mostrado na Figura 10.5 para a geometria octaedrica. 


EXERCICIO 10.9 


Usando o modelo de sobreposigao angular, determine as energias relativas dos orbitais d em 
um complexo metalico de formula ML 4 com geometria tetraedrica. Suponha que os ligantes 
somente sejam capazes de interagoes cr. Como se compara este resultado para A t com o valor 
para AJ! 

10.4.2 Interagoes aceptor- 7 r 

Os ligantes como CO, CN“ e fosfinas (PR 3 ) sao aceptores de p , com orbitais vacantes que podem 
interagir com orbitais d dos metais em forma 77. No modelo de sobreposigao angular, a intera- 
gao 77 mais forte e definida como aquela entre um orbital d xz metal e um orbital 77 * do ligante, 
como mostrado na Figura 10.22. Os orbitais moleculares antiligantes com alta contribuigao dos 



Aceitagao em 77 



OQOo 

Aceitagao em 77 



Metal Complexo Ligante 


FIGURA 10.22 Interagoes aceptor-77. 
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TABELA 10 Parametros da sobreposigao angular: interagoes tt 


Posigoes octaedricas Posigoes tetraedricas Posigoes trigonais bipiramidais 



I z 3 

M^2 


7 



10 


12~"V 


l 11 

M- 


2 


Posigoes ligantes para geometrias Interagoes tt (em unidades de e ) 

de coordenagao Orbital d metal 


CN 

Formato 

Posigoes i 

I Posigao do ligante 

z 2 

X 2 -J 


a 


2 

Linear 

1,6 

1 

0 

0 

0 

1 

1 

3 

Trigonal 

2, 11, 12 

2 

0 

0 

1 

1 

0 

3 

Forma de T 

1,3,5 

3 

0 

0 

1 

0 

1 

4 

Tetraedrica 

7, 8, 9, 10 

4 

0 

0 

1 

1 

0 

4 

Quadrado planar 

2, 3, 4, 5 

5 

0 

0 

1 

0 

1 

5 

Trigonal bipiramidal 

1,2, 6, 11, 12 

6 

0 

0 

0 

1 

1 

5 

Quadrado piramidal 

1, 2, 3, 4, 5 

7 

2 

3 

2 

3 

2 

9 

2 

9 

2 

9 

6 

Octaedrica 

1, 2, 3, 4, 5, 6 

8 

2 

3 

2 

3 

2 

9 

2 

9 

2 

9 




Q 

2 

2 

2 

2 

2 




y 

3 

3 

9 

9 

9 




10 

2 

3 

2 

3 

2 

9 

2 

9 

2 

9 




11 

0 

3 

4 

1 

4 

1 

4 

3 

4 




12 

0 

3 

4 

1 

4 

1 

4 

3 

4 


orbitais 7r* dos ligantes tem mais energia (por e^) do que os orbitais aceptores-77 dos ligantes 
originais. Os orbitais moleculares ligantes resultantes (em relagao a ligagao metal-ligante) tem 
menos energia que os orbitais d dos metais (ate e^). 

Como a sobreposigao para esses orbitais e geralmente menor do que a sobreposigao cr, e^ < 
e a As outras interagoes 77 sao mais fracas que essa interagao de referenda, com as magnitudes 
dependendo do grau de sobreposigao entre os orbitais. A Tabela 10.11 fornece valores para 
ligantes nos mesmos angulos que a Tabela 10.10. 

Em um complexo octaedrico com seis ligantes aceptores- 77 , os orbitais d x 2 _ y 2 e d z 2 nao par- 
ticipam em interagoes 77 com ligantes nas posigoes 1 a 6 (seus parametros na tabela sao todos os 
zeros). No entanto, os orbitais d xy , d xz e d yz tem interagoes totais de 4^; na formagao de orbitais 
moleculares, estes tres orbitais d sofrem estabilizagao ate esta quantidade, uma mudanga de 
energia de -4^ e os orbitais dos ligantes envolvidos nas interagoes 77 aumentam sua energia. 
Os eletrons d entao ocupam os OMs ligantes, com uma mudanga de energia liquida de -4^ 
para cada eletron, como mostrado na Figura 10.23. 


Orbitais d 
em metal nao 
coordenado 



- Z 2 ,* 2 -? 2 

X 

4 c 

'^TT 

xy, xz, yz 


44 n n n n n 


Orbitais 77 * dos ligantes 


Orbitais cr dos ligantes 


FIGURA 10.23 Energias 
dos orbitais d em complexos 
octaedricos. Ligantes doador-cr 
e aceptor -77 A 0 = 3e a + 4e n . Os 
orbitais s e p metalicos tambem 
contribuem para os orbitais 
ligantes moleculares, mas essas 
contributes sao omitidas 
no modelo de sobreposigao 
angular. 
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EXEMPLO 10.3 


[M(CN) 6 ]"- 

O resultado dessas interagoes para [M(CN) 6 ] W_ e mostrado na Figura 10.23. A energia dos 
orbitais d . d e d e reduzida ate 4^ cada um, e cada um dos seis orbitais moleculares 

xy xz yz ** 

com alta contribuigao do orbital-77* do ligante aumenta sua energia ate 2e^ (a partir da soma 
das linhas para as posigoes 1 a 6 na Tabela 10.11). Esses orbitais moleculares i r* tern altas 
energias e podem ser envoividos nas transigoes de transference de carga (Capitulo 11). A 
divisao liquida t^e eA o = 3e a + Ae^. 


10.4.3 Interagoes doador -77 

As interagoes entre orbitais p, d ou 77 ocupados do ligante e orbitais d metalicos sao similares 
as do caso do aceptor-7r. Em outras palavras, o modelo de sobreposigao angular trata ligantes 
doadores -77 similarmente a ligantes aceptores- 77 , exceto que para ligantes doadores-ir, os sinais 
das variaqoes de energia estao invertidos , como mostrado na Figura 10.24. Os orbitais mole¬ 
culares com alta contribuigao do orbital d tern maior energia, enquanto os orbitais moleculares 
com alto carater orbital doador -77 do ligante tern menor energia. O resultado global e mostrado 
na Figura 10.25. 




Metal Complexo Ligante 


FIGURA 10.2^ Interagoes doador- 77 . 



Orbitais d 
do metal nao 
coordenado 


22 2 

■xZ, 


Orbitais dos ligantes 


2e 


7 T 


n ft ft ft ft 


FIGURA 10.25 Energias dos orbitais d em complexos octaedricos. Ligantes doador-cr e doador -77 A 0 = 3>e a - 4e^. Os 
orbitais sep dos metaistambem contribuem para os orbitais ligantes moleculares. XVIN 


xvm Uma inconsistency entre o modelo de sobreposigao angular e a teoria do campo ligante e o tratamento de estabi- 
lizagao de eletrons ligantes por conta da doagao tt. Observe na Figura 10.25 que os mesmos seis pares de eletrons sao 
estabilizados atraves tanto da doagao a quanto tt neste modelo simplista, enquanto pares separados de eletrons sao 
estabilizados atraves dessas interagoes dentro da teoria do campo ligante. Novamente, o modelo de sobreposigao angular 
e uma aproximagao que e mais util para determinar a divisao dos orbitais d. 
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EXEMPLO 10.4 


[MX 6 ]"- 

Ions haleto doam densidade eletronica para um metal atraves de orbitais p 9 uma interagao cr. 
Os ions tambem tem orbitais p x e p que podem interagir com orbitais metalicos e doar densi¬ 
dade eletronica adicional ate as interagoes tt. Usaremos [MX 6 ] n_ , onde X e um ion haleto ou 
outro ligante que e simultaneamente um doador-cr e -tt. 

Orbitais d z 2 e d x 2 _ y 2 i nenhum destes orbitais tem a orientagao correta para interagoes tt. 
Portanto, os orbitais tt nao tem efeito sobre as energias destes orbitais d. 

Orbitais rf - rf r _ e d : cada um destes orbitais interage de forma tt com quatro ligantes. Por 

xy xz yz 

exemplo, o orbital d' interage com ligantes nas posigoes 2, 3, 4 e 5, com uma forga \e^ re- 
sultando em um aumento total da energia do orbital d xy de Ae n (a interagao com ligantes nas 
posigoes 1 e 6 e zero). O leitor deve observar que os orbitais d xz e d tambem tem elevagao 
da energia ate Ae 7r . 


EXERCICIO 10.10 


Usando o modelo de sobreposigao angular, determine o padrao de divisao de orbitais d para 
um complexo tetraedrico de formula MX 4 , onde X e um ligante que pode atuar como doador-cr 
e doador- 77 . 

Com ligantes que se comportam como aceptores e doadores -77 (como CO e CN“), a natureza 
aceptora de tt predomina. Embora ligantes doadores-7r fagam o valor de diminuir, o efeito 
maior dos ligantes aceptores-7r leva A o a um aumento. O resultado liquido de ligantes acepto- 
res -77 e um aumento em A o , principalmente porque a sobreposigao do orbital d e geralmente 
mais eficaz com orbitais 7 r* do que com orbitais doadores-7r. 


EXERCICIO 10.11 


Determine as energias dos orbitais d previstos pelo modelo de sobreposigao angular para um 
complexo quadrado-planar: 

a. Considerando somente interagoes a. 

b. Considerando tanto interagoes doador-cr e aceptor-7r. 

A abordagem de sobreposigao angular tambem tem sido usada como um componente em 
uma abordagem mais matematicamente sofisticada para interagoes metal-ligante, o metodo de 
mecanica molecular de campo ligante (MMCL), que tem aplicagoes em uma variedade de con- 
ceitos discutidos no presente capitulo. 21 

10.4.4A serie espectroqufmica 

Os ligantes sao classificados por suas capacidades doadoras e aceptoras. Ha uma longa tradigao 
em quimica inorganica de classificar os ligantes com base na capacidade desses ligantes em 
provocarem divisao do orbital d. Como a doagao cr, a doagao 77 e a aceitagao 77 tem impactos 
exclusivos na divisao de orbitais d, um aspecto chave da formulagao destas classificagoes e 
classificar os ligantes com base nas suas tendencias gerais para participar dessas interagoes com 
metais. Alguns ligantes, tais como amonia, sao classificados somente como doadores-cr. Estes se 
envolvem em interagoes 77 insignificantes com metais. Para uma primeira aproximagao, a ligagao 
por estes ligantes a metais e relativamente simples, usando apenas os orbitais cr identificados na 
Figura 10.3. A divisao de campo ligante, A, depende (1) das energias relativas do ion do metal 
e dos orbitais dos ligantes e (2) do grau de sobreposigao. Entre estes ligantes a etilenodiamina 
(en) tem um efeito mais forte do que a NH 3 , gerando um A maior. Esta tambem e a ordem de 
sua basicidade protonica: 

en > NH 3 
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CO, CN“ > 
Spin baixo 
Campo forte 
Grande A 
Aceptores-77 


Os ions haleto tern intensidades de campo ligantes na ordem 

F->Cl->Br>I- 

que tambem e a ordem de sua basicidade protonica. 

Os ligantes que ocuparam os orbitais p , como os haletos, podem funcionar como doado- 
res- 77 . Eles doam esses eletrons para o metal, enquanto simultaneamente doam seus eletrons a 
ligantes. Como mostrado na Segao 10.4.3, a doagao tt diminui o A, e a maioria dos complexos de 
haletos tern configuragoes de spin alto. Outros ligantes que sao candidatos a doador-7r incluem 
H 2 0, OH - e RC0 2 _ . Eles se encaixam na serie, desde uma tendencia para criar um A maior ate 
um A menor, na ordem 

H 2 0 > F- > RC0 2 “ > OH" > Cl" > Br“ > I" 

com OH" abaixo de H 2 0 na serie, porque OH" tern maior tendencia para doar 7r. XIX 

Quando os ligantes tern orbitais i r* vacantes ou d de energia adequada, ha a possibilidade 
de retrodoagao i r, e os ligantes podem ser aceptores-7r. Essa capacidade tende a aumentar o A. 
Aceptores -77 muito eficazes incluem CN“, CO e outros com sistemas tt conjugados ou aromaticos. 
Estas especies serao discutidas dentro do contexto da quimica dos organometalicos, no Capitulo 13. 
Uma lista selecionada de ligantes aceptores-7r no reino da quimica de coordenagao, em ordem 
de tendencia para aumentar A e 

CO, CN“ > fenantrolina (phen) > N0 2 “ > NCS" 

Quando essas listas de ligantes sao combinadas, o resultado e a serie espectroquimica (que 
e na verdade mais velha do que a teoria de campo cristalino! xx ), que vai em ordem de ligantes 
aceptores-7r fortes para ligantes doadores-7r fortes: 

phen > N0 2 “> en > NH 3 > NCS“ > H 2 0 > F“ > RC0 2 “> OH - > Cl - > Br“ > I - 

Spin alto 
Campo fraco 
Pequeno A 

Somente doadores-cr Doadores -77 

Os ligantes altos na serie espectroquimica tendem a causar grande fraccionamento de ener- 
gias orbitais d (maior A) e a favorecer os complexos de spin baixo. Os ligantes baixos na serie 
nao sao tao eficazes para causar a divisao do orbital d e para produzir valores mais baixos de A. 

10.4.5 Magnitudes de e^e^eA 

Uma variedade de fatores, que envolvem tanto os metais quanto os ligantes, pode afetar o grau 
de interagoes a e 77 em compostos de coordenagao. Esses fatores sao importantes para explicar a 
magnitude da divisao de niveis de energia nos complexos e predizer as configuragoes eletronicas 
do estado fundamental. 

Carga do metal 

Como a mudanga do ligante ou do metal afeta as magnitudes de e a e e^ o valor de A tambem 
muda. Uma consequencia pode ser uma mudanga no numero de eletrons desemparelhados. Por 
exemplo, a agua e um ligante de campo relativamente fraco. Quando combinada com o Co 2+ 
em uma geometria octaedrica, o resultado e [Co(H 2 0) 6 ] 2+ de spin alto com tres eletrons desem¬ 
parelhados. Combinada com Co 3+ , a agua forma um complexo de spin baixo, com ausencia de 
eletrons desemparelhados. O aumento da carga sobre o metal muda o \ o em intensidade sufi- 
ciente para favorecer o spin baixo, como mostrado na Figura 10.26. 


XIX Se uma molecula de agua usa seu HOMO 1 b 2 para formar uma liga^ao cr para um metal (Figura 5.28), o orbital 3 a l 6 
um candidato a se envolver na doagao it para o metal. Essa interagao vai enfraquecer as ligaqoes O — H na agua, porque 
a densidade eletronica na ligaqao 3 a x e deslocalizada sobre mais atomos. 

xx A serie espectroquimica e atribuida a Tsuchsida (R. Tsuchida, Bull. Chem. Soc. Jpn., 1938, 13, 388) e foi formulada 
com base na espectroscopia eletronica de compostos de coordenaqao Co(III) octaedricos. 
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n n t t t n u t 


Co 2+ [Co(H 2 0) 6 ] 2+ 


W U W tt t t t t 


[Co(H 2 0) 6 ] 3+ Co 3+ 



A 


A 


o 


o 




t t t 


n n t> 


[Fe(H 2 0) 6 ] 3+ 


[Fe(CN) fi ] 


FIGURA 10.26 [Co(H 2 0) 6 ] 2+ , [Co(H 2 0) 6 ] 3+ , [Fe(H 2 0) 6 ] 3+ , [Fe(CN) 6 ] 3 - e eletrons desemparelhados. 

Ligantes diferentes 

A introdugao de ligantes diferentes claramente pode ter um impacto drastico sobre o estado de 
spin do complexo. Por exemplo, [Fe(H 2 0) 6 ] 3+ e uma especie de spin alto e [Fe(CN) 6 ] 3_ tem spin 
baixo. A substituigao de H 2 0 por CN“ e suficiente para favorecer o spin baixo. A mudanga no A o 
e causada unicamente pelo ligante. Conforme descrito na Segao 10.3.2, a configuragao de energia 
menor quando A, II c e 11^ sao considerados determina se um complexo e de spin alto ou baixo. 

Como A t e pequeno, os complexos tetraedricos de spin baixo sao raros. O primeiro de tal 
complexo de um metal de transigao da primeira fileira, tetraquis(l-norbornil)cobalto (1-norbornil 
e um ligante organico, C 7 H n ), XXI que contem um centro Co(IV) d 5 de spin baixo, foi relatado 
em 1986 (Figura 10.27). 22 Tambem foram preparados complexos tetraedricos correspondentes 
de Co(III) spin baixo anionicos d 6 ([Co(l-nor) 4 ] - ) e Co(V) cationicos d 4 ([Co(l-nor) 4 ] + ) 23 Outro 
complexo organometalico, Ir(Mes) 4 (Mes = 2,4,6-trimetilfenil), e aproximadamente tetraedrico 
e apresenta um centro de Ir(IV) d 5 de spin baixo. 24 

As Tabelas 10.12 e 10.13 apresentam alguns parametros de sobreposigao angular derivados 
de espectros eletronicos e fornecem algumas tendencias. Primeiramente, e a e sempre maior do 
que em alguns casos em ate nove vezes, em outros menos de duas vezes. Isto ocorre conforme 
o esperado. As interagoes a sao mais diretas, com sobreposigoes orbitais diretamente entre os 
nucleos, em contraste com as interagoes 77, que tem sobreposigao menor, porque os orbitais de 
interagao nao sao dirigidos um ao outro. Alem disso, as magnitudes dos parametros tanto de a 
quanto de 77 diminuem com o aumento do tamanho e com a diminuigao da eletronegatividade 
dos 10 ns haletos. O aumento do tamanho do ligante e do correspondente comprimento da ligagao 
leva a uma sobreposigao menor com os orbitais d do metal. Alem disso, a diminuigao da eletro¬ 
negatividade diminui a atragao nuclear que um ligante exerce sobre os eletrons d do metal. Os 
dois efeitos se reforgam mutuamente. 

Na Tabela 10.12, os ligantes de cada grupo sao listados em sua ordem na serie espectroqui- 
mica. Por exemplo, para complexos octaedricos de Cr 3+ , CN“ e listado primeiro. Isso provoca o 
A o mais alto para esses complexos de Cr 3+ e e um aceptor -77 (e e negativo). A etilenodiamina 
e a NH 3 sao as proximas, listadas na ordem de seus valores de e a (que medem a capacidade 
doadora de cr). Os 10 ns iodetos sao doadores- 77 , assim como doadores-cr, e, como um grupo, 
estao na parte inferior da serie. 


XXI Este e um complexo organometalico. O Capitulo 13 descrevera os ligantes alquila como doadores-cr muito fortes. 



FIGURA 10.27 Estrutura do 
Tetraquis (l-norbornil)cobalto. 
Tetraquis(1 -norbornil)cobalto. 
(Desenho gerado a partir do ar- 
quivo CIF, referenda 22. Atomos 
de hidrogenio omitidos para 
fadlitar o entendimento.) 
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TABELA 10.12 Parametros da sobreposigao angular 


Metal 

X 

e^fcm ’) 

ejem ’) 

b 

Qj 

i 

b 

<U 

m 

II 

o 

<1 

Complexos MX 6 octaedricos 




Cr 3 - 1 - 

CN“ 

7530 

-930 

26310 


en 

7260 


21780 


nh 3 

7180 


21540 


h 2 o 

7550 

1850 

15250 


F“ 

8200 

2000 

16600 


cr 

5700 

980 

13180 


Br“ 

5380 

950 

12340 


I- 

4100 

670 

9620 

Ni 2+ 

en 

4000 


12000 


nh 3 

3600 


10800 


Dados de B. N. Figgis e M. A. Hitchman, Ligand Field Theory and Its Applications, Wiley-VCH, New York, 2000, p. 71 e 
references nele. 


TABELA 10.13 Parametros da sobreposigao angular para complexos MA 4 B 2 



Ligantes Equatoriais (A) 
e^errr 1 ) extern- 1 ) 


Ligantes Axiais (6) 
e^cirr 1 ) e^fenrr 1 ) 

Referenda 

Cr 3+ , D 4h en 

7233 

0 

F“ 

7811 

2016 

a 


7233 


F“ 

8033 

2000 

c 


7333 


ci- 

5558 

900 

a 


7500 


ci- 

5857 

1040 

c 


7567 


Br“ 

5341 

1000 

a 


7500 


Br“ 

5120 

750 

c 


6987 


I- 

4292 

594 

b 


6840 


OH- 

8633 

2151 

a 


7490 


h 2 o 

7459 

1370 

a 


7833 


h 2 o 

7497 

1410 

c 


7534 


DMSO 

6769 

1653 

b 

H 2° 

7626 

1370 

F“ 

8510 

2539 

a 



(assumido) 





nh 3 

6967 

0 

F“ 

7453 

1751 

a 

Ni 2+ , D 4h 







py 

4670 

570 

cr 

2980 

540 

c 


4500 

500 

Br“ 

2540 

340 

c 

pirazol 

5480 

1370 

cr 

2540 

380 

c 


5440 

1350 

Br“ 

1980 

240 

c 

[CuX 4 ] 2- , D 2d 







cr 

6764 

1831 




c 

Br“ 

4616 

821 




c 


Dados de: M. Keeton, B. Fa-chun Chou e A. B. P. Lever, Can. J. Chem. 1971, 49, 192; erratum, ibid., 1973, 51, 3690; T. J. 
Barton e R. C. Slade, J. Chem. Soc. Dalton Trans., 1975, 650; M. Gerloch and R. C. Slade, Ligand Field Parameters, Cambridge 
University Press, London, 1973, p. 186. 
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Casos especiais 

O modelo de sobreposigao angular descreve a energia eletronica de complexos com uma grande 
variedade de formas ou com combinagoes de diferentes ligantes. As magnitudes de e a e e^ com 
ligantes diferentes podem ser estimadas para prever a estrutura eletronica de complexos como 
[Co(NH 3 ) 4 C1 2 ] + . Esse complexo, como quase todos os complexos de Co(III) exceto [CoF 6 ] 3- 
e [Co(H 2 0) 3 F 3 ], e de spin baixo, entao as propriedades magneticas nao dependem de A o . No 
entanto, a magnitude de A o tern um efeito significativo sobre o espectro visivel (Capitulo 11). 
A sobreposigao angular pode ser usada para comparar as energias de geometrias diferentes - 
por exemplo, para prever se um complexo tetracoordenado provavelmente sera tetraedrico ou 
quadrado planar (Segao 10.6). O modelo de sobreposigao angular tambem pode ser usado para 
estimar a variagao de energia para reagoes em que o estado de transigao resulta tanto em um 
numero de coordenagao maior quanto menor (Capitulo 12). 

10.4.6 Uma serie magnetoqui'mica 

A serie espectroquimica foi usada por decadas, mas ela e confiavel para todos os metais e 
ambientes ligantes? Ela e mais util para complexos octaedricos com ions metalicos d 6 , como os 
complexos Co 3+ examinados por Tsuchida? Reed explorou as propriedades magneticas dos com¬ 
plexos porfirmicos de ferro(III), para desenvolver uma classificagao dos ligantes correlacionada 
com o A, gerando uma serie magnetoquimica. 25 Embora a serie de Reed seja especifica para 
os complexos porfirmicos de ferro(III) quadrado piramidais, sugere que estrategias semelhantes 
possam ser desenvolvidas em outros ambientes metal-ligantes. 

Os complexos porfirmicos de ferro(III) empregados por Reed tern dois estados eletronicos 
facilmente acessfveis quando o ligante axial e bastante fraco, que estao suficientemente proximos 
em energia para se misturarem e criarem um estado fundamental eletronico unico (ou misturado) 
(Figura 10.28). Embora os detalhes de quimica quantica que constitui a base deste fenomeno de 
mistura estejam alem do escopo deste texto, xxn as propriedades magneticas destes complexos 
misturados situam-se ao longo de um continuo entre os extremos esperados para 5 e 3 eletrons 
desemparealhados no estado fundamental, e fornecem uma avaliagao sensivel do impacto do 
campo ligante axial (X). 26 



O deslocamento quimico H 1 dos oito hidrogenios pirrol do ligante porfirina e extremamente 
sensivel as contribuigoes dos estados eletronicos da Figura 10.28 ao estado misturado, variando 
de +80 ppm (campo baixo, para um complexo misturado com altissima contribuigao do estado 
fundamental dos 5 eletrons desemparelhados) ate -60 ppm (campo alto, para um complexo com 
um estado fundamental misturado composto por contribuigoes aproximadamente iguais aos 
dois estados da Figura 10.28) xxm Esse metodo e especialmente util para classificar ligantes de 
campos extremamente fracos, ainda mais fracos do que o iodeto. A serie magnetoquimica para 


FIGURA 10.28 (Tetrafenilpor- 
finato) ferro(lll) com um ligante 
X ligado axialmente (X situa-se 
diretamente acima do centro de 
Fe(lll) para fora da pagina). A di- 
visao de orbital d e uma fungao 
muito sensivel da forga do cam¬ 
po ligante de X. Com ligantes 
que sao muito fracos, um estado 
fundamental eletronico misto e 
observado com propriedades in- 
termediarias entre o continuum 
desses dois estados. xxlv 


xxn A mistura de estados eletronicos em compostos de coordenagao sera discutida no Capitulo 11. 
xxm O paramagnetismo desses complexos e um fator que causa essa grande variedade de deslocamentos quimicos 'H. 
XXIV Um aspecto aparentemente contraditorio desses diagramas e que a introdugao de um ligante axial mais fraco re¬ 
sulta no emparelhamento dos eletrons, por causa do alargamento da lacuna x 2 - y 2 /z 2 . Essa e uma caracterfstica unica 
da distorgao tetragonal que ocorre nessa classe de complexos. Para obter detalhes consulte C. A. Reed, T. Mashiko, S. P. 
Bentley, M. E. Kastner, W. R. Scheidt, K. Spartalian, G. Lang, J. Am. Chem. Soc., 1979, 101, 2948. A Segao 10.5 discute 
outro exemplo de distorgao tetragonal. 
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alguns ligantes extremamente fracos (X) com base no deslocamento quimico X H pirrol (ppm, 
dado abaixo do ligante) de seus complexos tetrafenilporfinato de Fe(III) em C 6 D 6 e 25 

I" > Re0 4 “ > CF 3 S0 3 _ > C10 4 “ > AsF 6 “ > CB n H 12 " 

(66,7) (47,9) (27,7) (-31,5) (-58,5) 

Detalhes sobre o ligante CB n H 12 “, as vezes classificado como um anion fracamente coordenante 
com base na sua perturbagao muito fraca do campo ligante, serao fornecidos no Capitulo 15. Essa 
serie foi confirmada dentro desse sistema de Fe(III) por medidas de suscetibilidade magnetica, 
e outras porfirinas foram usadas para estender a serie a ligantes mais fortes do que Re0 4 _ . 

A avaliagao das forgas do campo ligante e um desafio permanente. Trabalhos recentes 
desenvolvidos por Gray 27 e Scheidt 28 sugerem que CN“ e mais fraco que CO dentro de duas 
classes diferentes de compostos de coordenagao. A pesquisa computacional sugere que a retro- 
doagao para CN“ e menos eficaz em relagao ao CO por causa da carga negativa de CN“ 

10.5 O efeito Jahn-Teller 

O teorema de Jahn-Teller 29 afirma que orbitais degenerados (aqueles com energias identicas) nao 
podem ser ocupados desigualmente. Para evitar essas configuragoes electronicas desfavoraveis, 
as moleculas distorcem (reduzindo sua simetria) para fazer com que estes orbitais nao sejam mais 
degenerados. Por exemplo, um complexo octaedrico de Cu(II), contendo um ion d 9 , teria tres 
eletrons em dois niveis e , como no centro da Figura 10.29, mas nao se observa uma estrutura 
octaedrica. Ao inves disso, a forma do complexo muda ligeiramente, resultando em mudangas 
nas energias dos orbitais que seriam degenerados dentro de um ambiente de ligante octaedrico. 
A distorgao resultante e geralmente na extensao de um eixo, mas tambem e possivel que ocorra 
compressao ao longo de um eixo. Em complexos idealmente octaedricos que sofrem distorgao 
de Jahn-Teller, os orbitais e * (formalmente) mudam mais de energia em relagao aos orbitais 
t 2g (formalmente). Distorgoes de Jahn-Teller mais significativas ocorrem quando os orbitais e * 
seriam ocupados desigualmente dentro de uma geometria octaedrica. Distorgoes muito mais 
modestas, as vezes dificeis de serem observadas experimentalmente, ocorrem para impedir a 
ocupagao desigual dos orbitais t 2g dentro de uma geometria octaedrica. Efeitos gerais do alon- 
gamento e compressao sobre as energias do orbital d sao mostradas na Figura 10.29, e os graus 
de distorgao de Jahn-Teller esperados para as diferentes configuragoes eletronicas e estados de 
spin sao resumidos na tabela a seguir: 


Numero de eletrons 1 2 3 4 5 6 7 8 910 

Jahn-Teller de spin alto f f F f f F 

Jahn-Teller de spin baixo f f f f F F 


f = esperado efeito fraco de Jahn-Teller (orbitais t 2g ocupados irregularmente); F = esperado efeito forte de Jahn-Teller (orbitais 
e g ocupados irregularmente); Lacuna = nenhum efeito de Jahn-Teller esperado. 


FIGURA 10.29 Efeito Jahn- 
-Teller sobre um complexo d 9 . 
Alongamento ao longo do eixo z 
ocorre simultaneamente a uma 
ligeira diminui^ao da distancia 
de ligagao para as outras quatro 
diregoes de ligagao. Alteragoes 
similares na energia ocorrem 
quando os ligantes axiais tern 
distances de liga^ao mais 
curtas. As divisoes resultantes 
sao maiores para os orbitais e q 
do que para os orbitais t 2g . As 
diferen^as de energia sao exage- 
radas nessa figura. 
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EXERCI'CIO 10.12 


Usando o diagrama de divisao do orbital d na Tabela 10.5, mostre que efeitos de Jahn-Teller 
na tabela correspondem as diretrizes do paragrafo anterior. 


Efeitos de Jahn-Teller significativos sao observados em complexos de Cr(II) de spin alto (d 4 ), 
Mn(III) de spin alto (d 4 ), Cu(II) (d 9 ), Ni(III) (d 7 ), e Co(II) (d 7 ) de spin baixo. 

Complexos Cr(II) de spin baixo apresentam disto^ao tetragonal (distorcida da simetria 
O h para D 4/l ). Eles mostram duas bandas de absor 9 ao, uma na regiao visivel e uma proxima do 
infravermelho, por causa desta distor^ao. Em um campo octaedrico ideal, deve haver apenas 
uma trans^ao d-d (ver Capitulo 11 para obter mais detalhes). Cr(II) tambem forma complexos 
dimericos com liga 9 oes Cr—Cr. Cr 2 (OAc) 4 contem ions acetato que fazem ponte com os dois 
cromos, com liga 9 ao Cr—Cr significativa. A liga 9 ao metal-metal sera discutida no Capitulo 15. 

[Mn(H 2 0) 6 ] 3+ exibe notavelmente um octaedro nao distorcido em CsMn(S0 4 ) 2 • 12H 2 0, 
embora outros complexos Mn(III) mostrem a distor 9 ao esperada. 30 

Os complexos Cu(II) geralmente apresentam efeitos Jahn-Teller significativos. A distor 9 ao 
mais frequente e o alongamento das duas liga 9 oes. O alongamento, que resulta no enfraque- 
cimento de algumas liga 9 oes metal-ligante, tambem afeta as constantes de equilibrio para a 
forma 9 ao do complexo. Por exemplo, [trans- Cu(NH 3 ) 4 (H 2 0) 2 ] 2+ e formado prontamente em 
solu 9 ao aquosa, como um octaedro distorcido com duas moleculas de agua em distancias maio- 
res do que os ligantes de amonia. A amonia liquida e o solvente necessario para a forma 9 ao de 
[Cu(NH 3 ) 6 ] 2+ . As constantes de forma 9 ao para essas rea 9 oes mostram a dificuldade de colocar 
a quinta e sexta amonia no metal: 31 


[Cu(H 2 0) 6 ] 2+ + NH 3 [Cu(NH 3 )(H 2 0) 5 ] 2+ + h 2 o 
[Cu(NH 3 )(H 2 0) 5 ] 2+ + NH 3 [Cu(NH 3 ) 2 (H 2 0) 4 ] 2+ + H 2 0 
[Cu(NH 3 ) 2 (H 2 0) 4 ] 2+ + NH 3 [Cu(NH 3 ) 3 (H 2 0) 3 ] 2+ + H 2 0 
[Cu(NH 3 ) 3 (H 2 0) 3 ] 2+ + NH 3 [Cu(NH 3 ) 4 (H 2 0) 2 ] 2+ + h 2 o 
[Cu(NH 3 ) 4 (H 2 0) 2 ] 2+ + NH 3 [Cu(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 2+ + h 2 o 
[Cu(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 2+ + NH 3 [Cu(NH 3 ) 6 ] 2+ + h 2 o 


K x = 20000 
K 2 = 4000 
K 3 = 1000 
K 4 = 200 
K 5 = 0,3 

K 6 = muito pequeno 


Qual fator e a causa e qual e o resultado ainda e incerto, mas a base de tudo e que os comple¬ 
xos Cu(II) octaedricos sao dificeis de sintetizar com alguns conjuntos de ligantes, porque as liga- 
9 oes a dois ligantes trans nos complexos resultantes sao mais fracas (mais longas) do que as outras 
liga 9 oes aos ligantes. Na verdade, muitos complexos Cu(II) tern geometrias quadrado-planares ou 
quase quadrado-planares, com as formas tetraedricas tambem sendo possiveis. [CuCl 4 ] 2- exibe 
estruturas dependentes de cation que variam desde tetraedrica ate quadrado-planar e octaedrica 
distorcida. 32 As estruturas cristalinas de (C 6 N 2 H 10 )CuX 4 (X = Cl, Br) exibem varias geometrias 
anionicas entre os extremos de quadrado-planar e tetraedrica dentro da mesma rede. 33 


10.6 Preferences de tetra e hexacoordenadas 

E possivel prever se um determinado ion metalico e um conjunto de ligantes irao formar um 
composto de coordena 9 ao octaedrico, tetraedrico ou quadrado-planar? Esta e uma questao fun¬ 
damental e desafiadora, 34 e nao existe uma estrategia infalivel. Como ponto de partida, calculos 
de sobreposi 9 ao angular das energias esperadas para os diferentes numeros de eletrons d e dife- 
rentes geometrias indicam a estabilidade relativa das configura 9 oes eletronicas resultantes. As 
geometrias dos compostos de coordena 9 ao octaedricos, quadrado-planares e tetraedricos serao 
analisadas aqui a partir dessa perspectiva. 

A Figura 10.30 mostra os resultados dos calculos de sobrepos^ao angular para as configu- 
ra 9 oes eletronicas d° ate J 10 considerando somente as intera 9 oes cr. A Figura 10.30(a) compara as 
geometrias octaedricas e quadrado-planares. Por causa do maior numero de liga 9 oes formadas 
em complexos octaedricos, elas sao mais estaveis (baixa energia) para todas as configura 9 oes, 
exceto d 8 , d 9 e d 10 . Uma geometria quadrado-planar de spin baixo tern a mesma energia total que 
a geometria octaedrica de spin alto ou baixo para essas tres configura 9 oes. Isso sugere que estas 
configura 9 oes sejam as mais susceptiveis de ter estruturas quadrado-planares quando sao emprega- 
dos somente ligantes cr, embora a octaedrica seja igualmente provavel, com base nesta abordagem. 
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FIGURA 10.30 Energias 
de sobreposigao angular de 
complexos tetra e hexacoorde- 
nados por meio de uma serie 
de transigao. Somente a liga^ao 
a e considerada. (a) Geome- 
trias octaedricas e quadrado- 
-planares sao casos de campo 
forte e fraco. (a) Geometrias 
tetraedricas e quadrado-plana- 
res sao casos de campos fortes 
e fracos. 



— Quadrado planar 
campo fraco 

-Quadrado planar 

campo forte 
Octaedrica 
campo fraco 
Octaedrica 
campo forte 


Eletrons d 
(a) 



(b) 


A Figura 10.30(b) compara as estruturas tetraedricas e os quadrado-planares. Por ligantes de 
campo forte, quadrado-planar e preferida em todos os casos, exceto J°, d l , d 2 e d 10 . Nesses casos, 
a abordagem de sobreposigao angular prediz que geometrias tetraedricas e quadrado-planares 
tern configuragoes eletronicas igualmente estaveis. Para ligantes de campo fraco, as estruturas 
quadrado planares e tetraedricas tambem tern energias iguais nos casos d 5 , d 6 e d 7 . O sucesso 
destas previsoes e limitado. O modelo de sobreposigao angular nao considera todas as variaveis 
que influenciam as geometrias. Por exemplo, os comprimentos de ligagao (e, portanto, e (j ) para 
o mesmo par ligante-metal dependem da geometria do complexo. A omissao das interagoes dos 
orbitais de Valencia s e p dos metais com orbitais ligantes no modelo de sobreposigao angular 
tambem reduz a utilidade desta abordagem. Os orbitais ligantes dessas interagoes orbitais s e p 
sao menores em energia do que aqueles de interagoes orbitais d e sao completamente preenchidos 
(como nas Figuras 10.5 e 10.14). A estabilizagao desses eletrons tambem desempenha um papel 
significativo para ditar a geometria preferencial para um composto de coordenagao. O impedi- 
mento esterico dos ligantes, bem como a possibilidade de quelagao, tambem desempenham um 
papel na determinagao das geometrias dos compostos de coordenagao. 

As energias de todos estes orbitais moleculares ligantes dependem das energias dos orbitais 
atomicos dos metais (aproximados por suas energias potenciais orbitais) e os orbitais dos ligantes. 
As energias potenciais dos orbitais para metais de transigao tornam-se mais negativas com o 
aumento do numero atomico em cada fileira na tabela periodica. Consequentemente, a entalpia 
de formagao de complexos com o mesmo conjunto ligante geralmente torna-se mais negativa 
(exotermica) com o aumento do numero atomico do metal dentro de cada serie de transigao. 
Esta tendencia fornece uma inclinagao descendente para as contribuigoes da interagao orbital 
d-ligante na Figura 10.30(a). Burdett 35 demonstrou que os valores calculados de entalpia de 
hidratagao correspondem muito bem aos valores experimentais para a entalpia de hidratagao, 
adicionando-se a esta corregao. A Figura 10.31 mostra uma versao simplificada dessa aborda- 
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gem, simplesmente acrescentando - 0,3 e (uma opgao arbitraria) para a entalpia total para cada 
aumento em Z (que e igual ao numero de eletrons d). As linhas paralelas mostram esta inclinagao 
atraves dos pontos d°, d 5 e d 10 . A adigao de um eletron d alem de um conjunto completo de spins 
dentro dos orbitais t 2g ou e g (por exemplo, de d 3 para d 4 de spin alto ou de d 8 para d 9 ) aumenta 
a entalpia de hidratagao ate o proximo conjunto estar completo. A comparagao com a Figura 
10.12, na qual vemos os valores experimentais, mostra que a abordagem e aproximadamente 
valida. A Figura 10.31 sugere que dois fatores principals determinam a tendencia nas entalpias 
de hidratagao de [M(H 2 0) 6 ] 2+ atraves de um periodo: as energias decrescentes dos orbitais de 
Valencia do metal e de EECL. 

Uma maneira alternativa para examinar essas preferences e procurar as tendencias dentro 
da vasta colegao de complexos metalicos tetracoordenados conhecidos. Alvarez et al. 36 analisa- 
ram as estruturas de mais de 13000 complexos tetracoordenados de metais de transigao e relata- 
ram estas tendencias: (1) as configuragoes d°, d 1 , d 2 , d 5 e d 10 preferem a geometria tetraedrica, 
(2) complexos d 8 e d 9 mostram uma forte preferencia pela geometria quadrado-planar, (3) metais 
d 3 , d 4 , d 6 e d 7 sao encontrados em estruturas tetraedricas ou quadrado-planares, (4) uma fragao 
significativa de ions d 9 tern estruturas intermediarias entre quadrado-planar e tetraedrica e (5) 
um grande numero de estruturas, que nao podem ser descritas adequadamente como tetraedricos, 
quadrado-planares ou intermediarias, e encontrado para complexos d 3 , d 6 e d 10 . Essas tendencias 
falam a favor das preferences derivadas da sobreposigao angular. 

Foi relatado um estudo sistematico computacional DFT (teoria do funcional da densidade - 
density functional theory) examinando a correlagao entre o estado estereoquimico e o spin em 
complexos de metais de transigao tetracoordenados. 34 Um resultado era o desenvolvimento de um 
“cubo magico” para a previsao do estado de spin preferencial de complexos tetraedricos com con¬ 
figuragoes eletronicas entre d 3 e d 6 (aqueles para os quais sao possiveis spin alto e baixo dentro de 
um campo ligante tetraedrico). Os fatores preditivos para predispor complexos tetraedricos para 
um estado de spin baixo incluem (1) nenhum ligante doador- 77 , (2) um estado de oxidagao do metal 
^ +4e (3) um metal da segunda ou terceira serie de transigao. Este estudo DFT 34 fornece uma 
excelente discussao dos fatores que determinam a geometria dos complexos tetracoordenados. 

Conforme o esperado com base no trabalho de Alvarez, 36 os complexos Cu(II) (d 9 ) revelam 
grande variabilidade na geometria. Em geral, as duas estruturas mais comumente vistas para os 
complexos Cu(II) (d 9 ) sao tetragonal - quatro ligantes em uma geometria quadrado planar, com 
dois ligantes axiais em maiores distancias - e tetraedrico, algumas vezes achatado para qua¬ 
drado-planar. Existem ate mesmo 10 ns [CuCl 5 ] 3- trigonais-bipiramidais em [Co(NH 3 ) 6 ][CuC 1 5 ]. 
Pela cuidadosa selegao dos ligantes, muitos 10 ns de metais de transigao podem formam comple¬ 
xos com geometrias que nao sao octaedricas. Os 10 ns d 8 , Au(III), Pt(II), Pd(II), Rh(I) e Ir(I), 
muitas vezes formam complexos quadrado-planares. O Ni(II) d 8 forma complexos tetraedricos 
[NiCl 4 ] 2- , octaedricos [Ni(en) 3 ] 2+ e quadrado-planares [Ni(CN) 4 ] 2- , bem como quadrado-pirami- 
dais [Ni(CN) 5 ] 3- . O ion Co(II) d 7 forma complexos tetraedricos azuis e octaedricos cor-de-rosa, 
[CoCl 4 ] 2- e [Co(H 2 0) 6 ] 2+ , bem como complexos quadrados-planares quando os ligantes tern 
fortes tendencias planares, como [Co(salen)], onde salen = bis(salicilaldeidoetilenodiimina); e 
algumas estruturas trigonais-bipiramidais tais como [Co(CN) 5 ] 3- . Trabalhos descritivos 37 forne- 
cem informagoes consideraveis sobre a versatilidade do mesmo ion metalico para adotar muitas 
geometrias de coordenagao diferentes. 



Hidratagao A H 
d 10 esferico 
d 5 esferico 
d° esferico 
linear d°— d 5 —d 10 


FIGURA 10.31 Entalpias de 
hidratagao simuladas de ions de 
metais de transigao M 2+ . 
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10.7 Outros formatos 

A teoria de grupos e da sobreposigao angular tambem podem ser usadas para determinar quais 
orbitais d interagem com orbitais - dos ligantes e aproximar as energias relativas dos orbitais 
moleculares resultantes para uma grande variedade de geometrias. Como de costume, a repre- 
sentagao redutivel para os orbitais - ligantes e reduzida a sua representagao irredutivel. Tabela 
de caracteres e usada para determinar quais orbitais d correspondem as representagoes. Uma 
estimativa qualitativa das energias geralmente pode ser determinada pelo exame das formas dos 
orbitais e sua aparente sobreposigao e confirmada por meio de tabelas de sobreposigao angular. 

Como exemplo, considere um complexo ML 5 trigonal-bipiramidal, em que L e somente um 
doador-cr. O grupo de pontos e D 3h e as representagoes redutiveis e irredutiveis sao: 


D 3 h 

E 

2C 3 

3C 2 

a h 

2 S 3 


Orbitais 

r 

5 

2 

1 

3 

0 

3 


x 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

s 

v 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

d z 2 

a 2 " 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

1 

Pz 

E' 

2 

-1 

0 

2 

-1 

0 

(p x ,p y \(d x 2_ f ,d xy ) 


O orbital d z 2 possui dois orbitais dos ligantes, sobrepondo-se com ele, e forma o orbital 
molecular de maior energia. Os orbitais 4c 1 2 3 -/ e d estao no piano dos tres ligantes equatoriais, 
mas a sobreposigao e pequena por causa dos angulos. Estes dois orbitais no piano xy formam 
orbitais moleculares com relativamente muita energia, mas nao tanto quanto 4/ Os dois orbitais 
restantes, d xz e d yz , nao tern simetria que combine com os orbitais dos ligantes. Esta analise e 
suficiente para desenhar o diagrama da Figura 10.32. O metodo de sobreposigao angular e com- 
pativel com estes resultados mais qualitativos, com forte interagao a com d z 2, uma interagao um 
pouco mais fraca com 4c 2 -/ e d e nenhuma interagao com os orbitais d xz e d . 


EXERCICIO 10.13 


Usando o modelo de sobreposigao angular, preveja as energias dos orbitais d em um comple¬ 
xo trigonal bipiramidal em que os ligantes sejam somente doadores-cr, e compare os resul¬ 
tados com a Figura 10.32. Alem disso, usando a tabela de caracteres D 3h , atribua rotulos de 
simetria para as representagoes irredutiveis dos orbitais d na Figura 10.32. 


FIGURA 10.32 Niveisde 

-d x 2_ y2 ,d^y^ 

Orbitais d d , d \ \ 

do metal \ } 


energia trigonal bipiramidal. 


\n nut 

Os orbitais sep dos metais 


Orbitais cr 

tambem contribuem para os 

n u % u n 

dos ligantes 

orbitais ligantes moleculares. 

Orbitais moleculares 
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Problemas 


10.1 Preveja o numero de eletrons desemparelhados para cada um 
dos seguintes: 

a. um ion d 6 tetraedrico 

b. [Co(H 2 0) 6 ] 2+ 

c. [Cr(H 2 0) 6 ] 3+ 

d. um ion d 1 quadrado-planar 

e. um composto de coordenagao com um momento magnetico 
de 5,1 magnetons de Bohr 

10.2 Identifique o metal de transigao M da primeira fileira que satis- 
faga os requisitos dados (pode ser possivel dar mais de uma 
resposta): 

a. [M(H 2 0) 6 ] 3+ com um eletron desemparelhado 

b. [MBr 4 ] _ com a maioria dos eletrons desemparelhados 

c. [M(CN) 6 ] 3_ diamagnetico 

d. [M(H 2 0) 6 ] 2+ com EECL = -f A 0 


10.3 Identifique o metal de transigao M mais provavel: 

a. K 3 [M(CN) 6 ], em que M e um metal de transigao da primeira 
fileira e o complexo tern tres eletrons desemparelhados 

b. [M(H 2 0) 6 ] 3+ , em que M e um metal de transigao da segunda 
fileira e EECL = -2,4 A o 

c. [MC1 4 ] _ tetraedrico, que tern cinco eletrons desemparelha¬ 
dos e metal de transigao M da primeira fileira 

d. o metal de transigao 4 8 da terceira fileira no complexo qua¬ 
drado-planar MC1 2 (NH 3 ) 2 , que tern duas bandas de alonga- 
mento M-Cl no IR 

10.4 As constantes de estabilidade escalonada em solugao 
aquosa a 25 °C, para a formagao dos ions [M(en)(H 2 0) 4 ] 2+ , 
[M(en) 2 (H 2 0) 2 ] 2+ e [M(en) 3 ] 2+ para cobre e mquel sao dadas 
na tabela. Por que ha tanta diferenga nos terceiros valores? 
(Dica: considere a natureza especial dos complexos d 9 ). 
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[M(en)(H 2 0) 4 ] 2+ 

[M(en) 2 (H 2 0) 2 ] 2+ 

[M(en) 3 ] 2+ 

Cu 3 x 10 10 

1 x 10 9 

0,1 (estimado) 

Ni 2 x 10 7 

1 x 10 6 

1 x 10 4 


10.5 Um complexo de metal de transigao da primeira fileira de for¬ 
mula [M(H 2 0) 6 ] 2+ tern um momento magnetico de 3,9 mag¬ 
netons de Bohr. Determine o numero mais provavel de eletrons 
desemparelhados e a identidade do metal. 

10.6 Preveja os momentos magneticos (somente spin ) das seguintes 
especies: 

a. [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ 

b. [Cr(CN) 6 ] 4 - 

c. [FeCl 4 ]- 

d. [Fe(CN) 6 ] 3 “ 

e. [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ 

f. [Cu(en) 2 (H 2 0) 2 ] 2+ 

10.7 Um composto com a formula empfrica Fe(H 2 0) 4 (CN) 2 possui 

um momento magnetico correspondente a 21 eletrons desempa¬ 
relhados por ferro. Como isso e possfvel? (Dica: Duas especies 
de Fe(II) octaedricas estao envolvidas, cada uma contendo um 
unico tipo de ligante.) 

10.8 Quais sao os possfveis momentos magneticos de Co(II) no com¬ 
plexes tetraedricos, octaedricos e quadrados-planares ? 

10.9 Complexos monotiocarbamato de Fe(III) foram preparados. 
(Ver K. R. Kunze, D. L. Perry, L. J. Wilson, Inorg. Chem ., 
1977, 16, 594.) Para os complexos metil e etil, o momento 
magnetico, p, e 5,7 a 5,8 p B a 300 K. Ele muda para 4,70 a 5 p B 
a 150 K, e cai ainda mais para 3,6 a 4 p B a 78 K. A cor muda 
de vermelho para laranja, conforme a temperatura e reduzida. 
Com grupos R maiores (propil, piperidil, pirrolidil), p > 5,3 
p B em todas as temperaturas e maior que 6 p B em algumas. 
Explique essas variagoes. Os complexos de monotiocarbamato 
tern a seguinte estrutura. 

\ A 

N—C M 

/ V/ 

R O 

10.10 Mostre graficamente como voce esperaria que A H para a rea- 

gao [M(H 2 0) 6 ] 2+ + 6 NH 3 -> [M(NH 3 ) 6 ] 2+ + 6 H 2 0 variasse 

para a primeira serie de transigao (M = Sc ate Zn). 

10.11 Usando o sistema de coordenadas na Figura 10.17, verifique os 
caracteres de e na Tabela 10.9 e mostre que essas repre- 
sentagoes reduzem para A j + T 2 e E + T x + T 2 , respectivamente. 

10.12 Usando o modelo de sobreposigao angular, determine as ener- 
gias dos orbitais d do metal para cada uma das seguintes geo- 
metrias, primeiro por ligantes que atuam como doadores-cr 
somente e segundo por ligantes que atuam tanto como doado- 
res-cr quanto aceptores-77. Diagramas de nfvel de energia de 
sobreposigao angular sao necessarios para cada possibilidade. 

a. ML 2 linear 

b. ML 3 trigonal-planar 

c. ML 5 quadrado-piramidal 

d. ML 5 trigonal-bipiramidal 

e. ML 8 cubico (Dica: um cubo e a sobreposigao de dois tetra- 
edros). 

10.13 Use o metodo de sobreposigao angular para calcular as energias 
dos orbitais ligantes e do metal para trans-[C r(NH 3 ) 4 Cl 2 ] + , 
levando em conta que a amonia e um ligante doador-cr mais 


forte do que o cloreto, mas o cloreto e um doador-77 mais forte. 
Use as posigoes 1 e 6 para os ions cloreto. 

10.14 Considere um complexo de metal de transigao de formula 
ML 4 L\ Usando o modelo de sobreposigao angular e assu- 
mindo que a geometria e trigonal bipiramidal, determine as 
energias dos orbitais d 

a. analisando apenas as interagoes cr (considere que LeL' sao 
semelhantes na capacidade doadora). 

b. considerando L' tambem como um aceptor-77. Considere L' 
tanto em posigoes (1) axiais quanto (2) equatoriais. 

c. com base nas respostas anteriores, voce esperaria que os 
ligantes aceptores tt ocupassem preferencialmente posigoes 
axiais ou equatoriais em complexos pentacoordenados? Que 
outros fatores devem ser considerados alem da sobreposigao 
angular? 

10.15 Com base em suas respostas aos Problemas 10.13 e 10.14, qual 
geometria, quadrado-piramidal ou trigonal-bipiramidal, e mais 
provavel para complexos pentacoordenados pelo modelo de 
sobreposigao angular? Considere ligantes doadores-cr e ligan¬ 
tes doadores-cr e aceptores-77 combinados. 

10.16 As estruturas comuns com CN = 4 para complexos de metal 
de transigao sao a tetraedrica e a quadrada planar. No entanto, 
estas nao sao as unicas estruturas concebfveis. Exemplos de 
compostos do grupo principal tendo estruturas em gangorra 
sao conhecidos, e as estruturas trigonais piramidais tambem 
podem ser possfveis em alguns casos. 

L L 

L 

Gangorra Trigonal piramidal 

a. Para estas estruturas, determine as energias relativas dos 
orbitais d de um complexo de metal de transigao de formula 
ML 4 em que L e apenas um doador-cr. 

b. Considerando as possibilidades tanto de spin alto quanto de 
spin baixo, calcule a energia de cada configuragao, d l a d 10 , 
em termos de e a . 

c. Para quais configuragoes e favorecida a estrutura em gan¬ 
gorra? E a estrutura trigonal piramidal? E nenhuma? 

10.17 Uma possfvel geometria para um complexo ML 8 octacoorde- 
nado pode ser hexagonal bipiramidal: 



a. Preveja o efeito de oito ligantes sobre as energias dos orbi¬ 
tais d de um metal M, usando o modelo de sobreposigao 
angular e assumindo que os ligantes sejam somente doado¬ 
res-cr. [Nota: para determinar os valores de e a , voce preci- 
sara adicionar mais duas posigoes a Tabela 10.11.] 

b. Atribua rotulos de simetria dos orbitais d (rotulos de repre- 
sentagoes irredutfveis). 

c. Repita os calculos da parte a para um ligante que pode atuar 
tanto como um doador-cr quanto como aceptor-77. 

d. Para esta geometria e assumindo que o spin seja baixo, quais 
configuragoes d n seriam esperadas para dar origem a distor- 
goes de Jahn-Teller? 
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10.18 [Co(H 2 0) 6 ] 3+ e um agente oxidante forte que oxida a agua, mas 
[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ e estavel em solugao aquosa. Explique esta obser- 
vagao, comparando a diferenga de EECL para cada par de com¬ 
plexes oxidados e reduzidos (ou seja, as diferengas em EECL 
entre [Co(H 2 0) 6 ] 3+ e [Co(H 2 0) 6 ] 2+ , e entre [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ e 
[Co(NH 3 ) 6 ] 2+ ). A Tabela 10.6 fomece dados sobre os comple¬ 
xes aquosos; A o para [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ e 10200 cm -1 e A o para 
[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ e de cerca de 24000 cm -1 . Os complexos Co(III) 
sao complexos de spin baixo e os complexos Co(II) sao de spin 
alto. 

10.19 Explique a ordem das magnitudes dos seguintes valores de A o 
para complexos Cr(III) em termos das propriedades de doador 
e aceptor-cr e -tt dos ligantes. 


Ligante 


A o (cm- 1 ) 15200 13200 17400 21600 21900 33500 

10.20 O oxigenio e mais eletronegativo do que o nitrogenio; o fluor e 
mais eletronegativo do que os outros halogenios. O fluor e um 
ligante de campo mais forte do que os outros haletos, mas a 
amonia e um ligante de campo mais forte que a agua. Fornega 
um modelo compativel com essas observagoes. 

10.21 a. Explique o efeito sobre as energias do orbital d quando um 

complexo octaedrico e comprimido ao longo do eixo z. 
b. Explique o efeito sobre as energias do orbital d quando um 
complexo octaedrico e estendido ao longo do eixo z. No 
limite, isso resulta em um complexo quadrado-planar. 

10.22 CrF 3 solido contem um ion Cr(III) circundado por seis ions 
F" em uma geometria octaedrica, todos em distancias de 190 
pm. No entanto, MnF 3 e em uma geometria distorcida, com 
as distancias Mn-F de 179, 191 e 209 pm (duas de cada). 
Explique esta situagao. 

10.23 a. Determine o numero de eletrons desemparelhados, o momento 

magnetico e a energia de estabilizagao do campo ligante para 
cada um dos seguintes complexos: 

[Co(CO) 4 ] _ [Cr(CN) 6 ] 4 - [Fe(H 2 0) 6 ] 3+ [Co(N0 2 ) 6 ] 4 - 
[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ Mn0 4 - [Cu(H 2 0) 6 ] 2+ 

b. Por que dois destes complexos sao tetraedricos e os demais 
sao octaedricos? 

c. Por que a geometria tetraedrica e mais estavel para Co(II) 
do que para Ni(II)? 

10.24 Os ions 2+ da primeira serie de transigao geralmente mostram 
uma preferencia pela geometria octaedrica do que pela geo¬ 
metria tetraedrica. No entanto, o numero de complexos tetrae¬ 
dricos formados segue a ordem Co > Fe > Ni. 

a. Calcule as energias de estabilizagao do campo ligante para 
as simetrias tetraedricas e octaedricas para estes ions. Use 
as diferengas em EECL para geometrias octaedricas versus 
tetraedricas para avaliar a estabilidade relativa das possiveis 
configuragoes. Use a estimativa que A r = |A 0 para expres- 
sar os valores EECL em termos de A 0 . Considere dois casos 
de spin alto e baixo, conforme apropriado para os comple¬ 
xos octaedricos. Esses numeros explicam essa ordem? 

b. O modelo de sobreposigao angular oferece alguma vanta- 
gem para explicar esta ordem? Para fazer esta avaliagao, 
determine as diferengas entre as energias de configuragao 
eletronica para as geometrias tetraedricas e octaedricas, 
usando o modelo de sobreposigao angular. Considere casos 
de spin alto e baixo, conforme apropriado. 


10.25 Exceto nos casos em que a geometria do ligante requerer, a 
geometria quadrada-planar ocorre mais comumente com ions 
d 1 , d 8 e d 9 e com ligantes aceptores -77 de campo forte. Explique 
por que essas condigoes apoiam a geometria quadrada planar. 

10.26 Use a abordagem da teoria de grupo da Segao 10.7 para pre- 
parar um diagrama de mvel de energia para 

a. um complexo quadrado-piramidal. 

b. um complexo pentagonal-bipiramidal. 

10.27 Complexos de cobalto(I) sao relativamente raros em compa- 
ragao com Co(II) e Co(0), mas sao conhecidos os complexos 
CoX(PPh 3 ) 3 (X = Cl, Br, I) com geometria de coordenagao 
tetraedrica aproximada sobre o centra metalico d 8 de spin 
alto. O modelo de sobreposigao angular foi usado para anali- 
sar a estrutura eletronica de CoCl(PPh 3 ) 3 , onde tres molecu- 
las independentes (com angulos e comprimentos de ligagao 
muito semelhantes, embora estatisticamente diferentes) foram 
observadas na celula unitaria (J. Krzystek, A. Ozarowski, S. A. 
Zvyagin, J. Tesler, Inorg. Chem ., 2012, 57, 4954). Usando os 
parametros de sobreposigao angular para a molecula 1 na Tabela 
3 dessa referenda, gere um diagrama de mvel de energia para 
CoCl (PPh 3 ) 3 . A estrutura eletronica prevista por este metodo 
era previsivel para voce? Explique sua resposta. Com base na 
Tabela 3, os ligantes cloreto sao melhores doadores- 77 , e os 
ligantes trifenilfosfina melhores doadores-o - em NiCl 2 (PPh 3 ) 2 
do que CoCl(PPh 3 ) 3 . Qual e provavelmente o fator mais impor- 
tante que faz com que estas diferengas ocorram? 

10.28 O monofluoreto de nitrogenio, NF, pode servir como um 
ligante em complexos de metais de transigao. 

a. Prepare um diagrama de mvel de energia orbital molecular 
para a molecula de NF, mostrando claramente como os orbi- 
tais atomicos interagem. 

b. Se NF pode interagir com um ion de metal de transigao 
para formar uma ligagao quimica, que tipo(s) de interagoes 
ligante-metal seria(m) mais importante(s)? Voce espera que 
NF seja alto ou baixo na serie espectroquimica? Explique 
sua resposta. 

10.29 Foram relatados calculos sobre as mudangas que ocorrem 
quando os compostos a seguir sao oxidados por um eletron. 
(Ver T. Leyssens, D. Peeters, A. G. Orpen, J. N. Harvey, New 
J. Chem., 2005, 29, 1424-1430.) 

CO CO 

^CO | ^CO 

OC—Cr—PH 3 OC—Cr—NH 3 

oc«^ I oc^ I 

CO CO 

a. Quando estes compostos sao oxidados, qual e o efeito sobre 
as distancias C-O? Explique sua resposta. 

b. Quando estes compostos sao oxidados, qual e o efeito sobre 
as distancias Cr-P? E na distancia Cr-N? Explique sua res¬ 
posta. 

10.30 Um dos complexos hidreto mais impressionantes e enea-hi- 
dridorrenato, [ReH 9 ] 2_ , que tern geometria trigonal piramidal 
triencapuzada. Qual e o grupo de pontos desse ion? Construa 
uma representagao usando os orbitais do hidrogenio como 
base. Reduza isto para suas representagoes irredutiveis com- 
ponentes e determine quais orbitais de Re sao de simetria ade- 
quada para interagir com os grupos de orbitais do hidrogenio. 

10.31 A molecula linear que FeH 2 foi observada em fase gasosa. (Ver H. 
Korsgen, W. Urban, J. M. Brown, /. Chem. Phys. 1999, 110 , 
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3861.) Suponha que o atomo de ferro potencialmente possa 
usar orbitais s, p c d para interagir com os hidrogenios. Se o 
eixo z for colinear com o eixo molecular: 

a. Faga um esbogo dos grupos de orbitais dos atomos de hidro- 
genio que potencialmente poderiam interagir com o ferro. 

b. Mostre como os grupos de orbitais e o atomo central pode¬ 
riam interagir. 

c. Qual interagao voce esperaria que fosse a mais forte? E a 
mais fraca? Explique resumidamente. (Nota: as energias 
potenciais dos orbitais encontram-se no Apendice B-9). 


10.32 Embora CrH 6 nao tenha sido sintetizado, isso nao deve nos 
impedir de considerar quais seriam suas propriedades! A liga¬ 
gao em CrH 6 e em outras pequenas moleculas relacionadas 
de interesse teorico foi investigada. (R. J. Gillespie, S. Noury, 
J. Pilme, B. Silvi, Inorg. Chem., 2004, 43 , 3248). Desenhe 
um diagrama orbital molecular (diagrama de mvel de ener- 
gia), mostrando as interagoes entre os orbitais d dos metais 
e os orbitais ligantes relevantes em CrH 6 , assumindo que a 
geometria seja octaedrica. Nao se esquega de levar em conta 
as energias potenciais orbitais (Apendice B-9). 

10.33 O ion [Pt 2 D 9 ] 5- , mostrado abaixo, tern geometria em eclipse. 

a. Qual e o grupo de pontos desse ion? 

b. Suponha que as platinas potencialmente possam usar orbi¬ 
tais s, p e d para interagir com o deuterio central. Se o eixo 
z for escolhido para ser colinear com o eixo principal de 
rotagao: 

1. Faga um esbogo dos grupos de orbitais dos atomos de 
platina que potencialmente poderiam interagir com o D 
central. Nao deixe de nomear todos os orbitais. 

2. Mostre como os grupos de orbitais e o atomo central 
poderiam interagir. 

3. Qual interagao voce esperaria que fosse a mais forte e 
por que? 


Pt- 

A 


D 


-D-Pt 


D 


D 


D 


10.34 Com base nos orbitais moleculares, explique por que a dis- 
tancia Mn-0 a em [Mn0 4 ] 2- e maior (em 3,9 pm) do que em 
[Mn0 4 ]-. (Ver G. J. Palenik, Inorg. Chem. , 1967, 6 , 503, 507.) 

10.35 A preferencia quadrado-planar de Pd(II) e claramente evidente 
em (N4)Pd(CH 3 )Cl (N4 = A, A'-di-tert-butil-2, 11- diaza[3.3] 
(2,6)piridinofano) (J.R. Khusnutdinova, N. P. Rath, L. M. 
Mirica, J. Am. Chem. Soc ., 2010, 132, 7303). Embora N4 seja 
um ligante potencialmente tetradentado, dois dos atomos de 
nitrogenio afastam-se do centra de Pd, criando uma geometria 
de coordenagao quadrado-planar. Essa situagao altera-se com 
a oxidagao, gerando um complexo Pd(III) com uma geometria 
tetragonal. Faga um esbogo da estrutura do produto de oxidagao 
de (N4)Pd(CH 3 )Cl e determine os comprimentos de ligagao, 
com suas distancias, de modo a fornecer argumentos a favor 
da distorgao de Jahn-Teller. Qual orbital d do metal acredita-se 
que contribua mais para o HOMO do complexo oxidado? Sem 
alterar nenhum dos atomos doadores, como o ligante pode ser 
sutilmente modificado para aumentar a energia desse HOMO? 
Faga um esbogo do ligante modificado que voce introduziria e 
explique o raciocmio usado para sua escolha em termos de por 
que ele pode aumentar a energia do HOMO. 


!Bu 



10.36 Os clusters contendo varios ions metalicos com altos valo- 
res de spin e distorgoes Jahn-Teller podem apresentar fer- 
romagnetismo independentemente e sao chamados de imas 
de molecula unica. A reagao de {2-[(3-metolaminoetolimi- 
no)-metil]-fenol} (HL 1 ) com acetato de manganes(II) e azida 
sodica em metanol resultou no dimero de Mn(III) [MnL 1 (N 3 ) 
(OCH 3 )] 2 . Faga um esbogo deste complexo e use argumen¬ 
tos relacionados ao comprimento de ligagao para discutir o 
resultado mais obvio da distorgao de Jahn-Teller (S. Naiya, 
S. Biswas, M. G. B. Drew, C. J. Gomez-Garcia, A. Ghosh, 
Inorg. Chem., 2012, 51, 5332). 

10.37 O 1,4,7-triazaciclononano (tacn) potencialmente tridentado 
e amplamente utilizado. O tacn triprotonado reage com 
K 2 PdCl 4 e produz sais de [Pd(tacn)(Htacn)] 3+ com um dos 
atomos cationicos de nitrogenio nao ligado (A. J. Blake, L. 
M. Gordon, A. J. Holder, T. I. Hyde, G. Reid, M. Schroder, 
J. Chem. Soc., Chem. Commun., 1988, 1452). Que carac- 
teristica estrutural de [Pd(tacn)(Htacn)] 3+ e surpreendente? 
Como os autores justificam essa caracteristica? Proponha 
uma explicagao alternativa, tendo em mente que o hidroge- 
nio que resulta no nitrogenio carregado positivamente e nao 
ligado a Pd nao pode ser localizado no desenho da Figura 1. 
A oxidagao de [Pd(tacn) 2 ] 2+ produz [Pd(tacn) 2 ] 3+ . Faga um 
esbogo da estrutura de [Pd(tacn) 2 ] 3+ (incorretamente identi- 
ficado na Figura 3 da referenda) e informe os comprimentos 
de ligagao (com suas distancias) que definem sua distorgao 
Jahn-Teller. 

Os problemas a seguir requerem o uso de software de modelagem 

molecular. 

10.38 Observou-se que o ion [TiH 6 ] 2_ tern simetria O h . (Ver I. B. 
Bersuker, N. B. Balabanov, D. Pekker, J. E. Boggs, J. Chem. 
Phys. 2002, 117, 10478.) 

a. Usando os orbitais H dos ligantes como base, construa uma 
representagao redutivel (o equivalente de simetria de um 
conjunto de grupo de orbitais) para este ion. 

b. Reduza esta representagao a suas representagoes irredutiveis 
componentes. 

c. Quais orbitais de Ti sao adequados para a interagao com 
cada um dos resultados da parte b? 

d. Mostre as interagoes de orbitais d de Ti com o grupo de 
orbital(is) apropriado, nomeando-os para mostrar as repre¬ 
sentagoes irredutiveis correspondentes, em um diagrama 
de mvel de energia. Identifique A o neste diagrama. (Nota: 
as energias potenciais dos orbitais uteis encontram-se no 
Apendice B-9). 

e. Agora, utilize software de modelagem molecular para calcu- 
lar e exibir os orbitais moleculares de [TiH 6 ] 2_ . Compare os 
resultados com seu trabalho na parte d e com a Figura 10.5 
e aponte as semelhangas e diferengas. 
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10.39 Calcule e mostre os orbitais moleculares do ion octaedrico 
[TiF 6 ] 3 - 

a. Identifique os orbitais ligantes e orbitais antiligantes t 2g e 
e g e indique quais orbitais d de Ti estao envolvidos em cada 
um. 

b. Compare seus resultados com as Figuras 10.5 e 10.7. Eles 
indicam que o fluoreto esta agindo como um doador- 77 , bem 
como um doador-<x? 

10.40 A reagao de muitos compostos de ferro(III) com acido clori- 
drico produz o ion tetraedrico [FeCl 4 ] _ . Calcule e mostre os 
orbitais moleculares desse ion. 

a. Identifique os orbitais e e t 2 envolvidos na ligagao Fe-Cl 
(ver Figuras 10.18 e 10.19) e indique quais orbitais d de Fe 
estao envolvidos em cada um. 


b. Compare seus resultados com a Figura 10.19. Aponte as 
semelhangas e diferengas. 

10.41 A Tabela 10.12 fornece valores de A o para oito complexos 
octaedricos de cromo(III). Selecione tres dos ligantes lista- 
dos, desenhe as estruturas de seus complexos octaedricos de 
Cr(III) e calcule e mostre os orbitais moleculares. Identifique 
os orbitais t 2 e e , indique a energia de cada um e determine 
os valores de A 0 . Seu resultado e compativel com os valores 
na tabela? (Nota: os resultados sao suscetfveis a variagoes sig- 
nificativas dependendo do nfvel de sofisticagao do software 
usado. Se voce tern varios programas de modelagem molecular 
disponfveis, pode querer experimenta-los para comparar seus 
resultados.) 
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Qmmica de coordenagao III: 
espectros eletronicos 


Talvez o aspecto mais marcante de muitos compostos de coordenagao de metais de transigao 
seja suas cores vivas. O corante azul da Prussia, por exemplo, foi usado como um pigmento por 
mais de dois seculos e ainda e usado em copias heliograficas. E um composto de coordenagao 
complicado envolvendo ferro(II) e ferro(III) coordenados octaedricamente por cianeto. Muitas 
pedras preciosas apresentam cores resultantes de ions de metais de transigao incorporados em 
suas redes cristalinas. Por exemplo, as esmeraldas sao verdes em consequencia da incorporagao 
de pequenas quantidades de cromo(III) no Be 3 Al 2 Si 6 0 18 cristalino; as ametistas sao violetas 
devido a presenga de pequenas quantidades de ferro(II), ferro(III) e titanio(IV) em uma rede 
de A1 2 0 3 ; e os rubis sao vermelhos por causa do cromo(III), tambem em uma rede de A1 2 0 3 . 
O grupo heme vermelho, um composto de coordenagao de ferro presente na hemoglobina, e 
responsavel pela cor do sangue. A maioria dos leitores provavelmente esta familiarizada com 
CuS0 4 • 5 H 2 0 azul, um composto muitas vezes usado para demonstrar o crescimento de cristais 
grandes, altamente simetricos. 

Por que muitos compostos de coordenagao sao coloridos, em contraste com outros compos¬ 
tos organicos, que sao transparentes, ou quase isso, no espectro visivel? Primeiramente, vamos 
rever o conceito de absorgao de luz e como ela e medida. O espectro visivel e ultravioleta dos 
compostos de coordenagao de metais de transigao envolve transigoes entre os orbitais d dos 
metais. Portanto, teremos de olhar atentamente para as energias desses orbitais (como discutido 
no Capitulo 10) e para as possiveis maneiras como os eletrons podem ser elevados de mveis 
de energia mais baixos para mais altos. Os mveis de energia da configuragao eletronica d - ao 
contrario das energias dos eletrons individuals - sao um pouco mais complicados do que seria 
esperado, e e preciso considerar como os eletrons em orbitais atomicos podem interagir uns 
com os outros. 

Para muitos compostos de coordenagao, o espectro eletronico de absorgao fornece um 
metodo conveniente para determinar a magnitude do efeito dos ligantes sobre os orbitais d do 
metal. Embora em principio possamos estudar este efeito para compostos de coordenagao de 
qualquer geometria, concentramo-nos na geometria mais comum, a octaedrica, e examinaremos 
como o espectro de absorgao pode ser usado para determinar a magnitude do parametro de 
campo ligante octaedrico A o para uma variedade de complexos. 

11.1 Absorgao da luz 

Ao explicar as cores dos compostos de coordenagao, estamos lidando com o fenomeno das 
cores complementares : se um composto absorve a luz de uma cor, vemos o complemento 
dessa cor. Por exemplo, quando a luz branca (que contem um amplo espectro de todos os 
comprimentos de onda visiveis) passa atraves de uma substancia que absorve a luz vermelha, 
a cor observada e verde. Verde e o complemento de vermelho, portanto, o verde predomina 
visualmente quando a luz vermelha e subtraida do branco. Cores complementares podem 
ser lembradas convenientemente como os pares de cores em lados opostos do disco de cores 
mostrado na margem desta pagina. 
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FIGURA 11.1 Espectrode 
absorgao de [Cu(H 2 0) 6 ] 2+ . ( Intro¬ 
duction to Ligand Fields, p. 221. 
Usado com consentimento de 
Brian Figgis.) 



cm" 


i_i_I_i_I_i_i 

2000 1000 667 500 400 333 286 

nm 


Um exemplo da quimica de coordenagao e a cor azul escura, de solugoes aquosas de com- 
postos de cobre(II), contendo o ion [Cu(H 2 0) 6 ] 2+ . A cor azul e uma consequencia da absorgao 
da luz entre aproximadamente 600 e 1000 nm (maximo proximo de 800 nm; Figura 11.1), na 
regiao do amarelo ao infravermelho do espectro. A cor observada, o azul, e a cor complementar 
media da luz absorvida. 

Nao e sempre possivel fazer uma previsao simples da cor diretamente a partir do espectro 
de absorgao, em grande parte porque muitos compostos de coordenagao contem duas ou mais 
bandas de absorgao de diferentes energias e intensidades. A cor final observada e a cor predo- 
minante apos as varias absorgoes serem removidas da luz branca. 

Para referenda, os comprimentos de onda aproximados e as cores complementares as cores 
principals do espectro visivel sao apresentados na Tabela 11.1. 

n.i.i Lei de absorgao de Beer-Lambert 

Se a luz de intensidade I Q num determinado comprimento de onda passa por uma solugao con¬ 
tendo uma especie que absorve a luz, a luz emerge com intensidade I que pode ser medida por 
um detector apropriado (Figura 11.2). 

A lei de Beer-Lambert pode ser usada para descrever a absorgao da luz (ignorando a dis- 
persao e a reflexao da luz da superficie da cela) no comprimento de onda determinado por uma 
especie absorvente na solugao: 

log y = A = sic 


TABELA 11 Luz visfvel e as cores complementares 


Faixa de comprimento 
de onda (nm) 

Numeros de onda (cm 1 

) Cor 

Cor complementar 

<400 

> 25000 

Ultravioleta 


400 - 450 

22000 - 25000 

Violeta 

Amarelo 

450 - 490 

20000 - 22000 

Azul 

Laranja 

490 - 550 

18000 - 20000 

Verde 

Vermelho 

550-580 

17000- 18000 

Amarelo 

Violeta 

580 - 650 

15000- 17000 

Laranja 

Azul 

650 - 700 

14000- 15000 

Vermelho 

Verde 

>700 

< 14000 

Infravermelho 
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onde 



Fonte de luz 




/ 

—► Detector 


Celula 


FIGURA11.2 Absorgao de luz 
pela solugao. 


A = absorbancia 

s = absortividade molar (L mol -1 cm -1 ) (tambem conhecida como coeficiente 
de extingao molar) 

/ = comprimento (cm) atraves da solugao (caminho optico) 
c = concentragao de especies absorventes (mol L -1 ) 


A absorbancia e uma grandeza adimensional. Uma absorbancia de 1,0 corresponde a 90% 
de absorgao no comprimento de onda determinado, 1 * uma absorbancia de 2,0 corresponde a 99% 
de absorgao e assim por diante. 

Os espectrofotometros comumente obtem espectros como graficos de absorbancia versus 
comprimento de onda. A absortividade molar e uma caracteristica da especie que esta absor- 
vendo a luz e e altamente dependente do comprimento de onda. Um grafico de absortividade 
molar versus comprimento de onda revela um espectro caracteristico da molecula ou do ion em 
questao, como na Figura 11.1. Como veremos, esse espectro e uma consequencia das transigoes 
entre estados de diferentes energias e pode fornecer informagoes valiosas sobre os estados e, 
por sua vez, sobre a estrutura e a ligagao da molecula ou ion. 

Embora a grandeza mais comumente usada para descrever a luz absorvida seja o compri¬ 
mento de onda, a energia e a frequencia tambem sao usadas. Alem disso, o numero de onda, a 
quantidade de ondas por centimetro (uma quantidade proporcional a energia), frequentemente 
e usado, em especial na referenda a luz infravermelha. Para referenda, as relagoes entre essas 
quantidades sao dadas pelas equagoes 



onde E = energia 

h = constante de Planck = 6,626 x 10 -34 J s 
c = velocidade da luz = 2,998 x 10 8 m s -1 
v = frequencia (s -1 ) 

A = comprimento de onda (frequentemente em nm) 

— = v numero de onda (cm -1 ) 

A 

11.2 Numeros quanticos de atomos multieletronicos 

A absorgao de luz resulta na excitagao de eletrons de estados de baixa energia para estados de 
energia mais alta. Como esses estados sao quantizados, observamos a absorgao em “bandas” (como 
na Figura 11.1), com a energia de cada banda sendo correspondente a diferenga de energia entre 
os estados iniciais e finais. Para compreender esses estados e as transigoes de energia entre eles, 
primeiro precisamos considerar como os eletrons em atomos podem interagir uns com os outros. 

Embora os numeros quanticos e as energias de eletrons individuals possam ser descritas em 
termos bastante simples, as interagoes entre eletrons complicam esta situagao. Algumas dessas 
interagoes foram discutidas na Segao 2.2.3: como um resultado das repulsoes entre eletrons 
(caracterizadas pela energia II C ), os eletrons tendem a ocupar orbitais separados; como resultado 
da energia de troca (iy, eletrons em orbitais separados tendem a ter spins paralelos. 


1 Para absorbancia = 1,0; log (I o / 7) = 1,0. Portanto, I o /1 = 10e/ = 0,10/ o = 10% x I o ; 10% da luz e transmitida e 90% 

e absorvida. 
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Quimica de coordenagao III: espectros eletronicos 


Considere novamente o exemplo dos niveis de energia de um atomo de carbono. O carbono 
tem a configuragao de eletron Is 2 2 s 2 2 p 2 . A primeira vista, podemos esperar que os eletrons p 
sejam degenerados e tenham a mesma energia. No entanto, existem tres grandes niveis de energia 
para os eletrons p 2 , diferenciando-se em energia pelas energias de emparelhamento e de troca 
dl c e II,). Alem disso, o nfvel principal com menos energia e dividido em tres energias ligeira- 
mente diferentes, para um total de cinco niveis de energia. Como uma alternativa a discussao 
apresentada na Segao 2.2.3, cada nfvel de energia pode ser descrito como uma combinagao dos 
valores m / e m s dos eletrons 2 p. 

Independentemente , cada um dos eletrons 2 p poderia ter qualquer uma das seis combinagoes 
possiveis de ra / e m s : 

n = 2, / = 1 (numeros quanticos definindo orbitais 2 p) 

m l - +1,0 ou -1 (tres valores possiveis) 

m s “ + \ ou ~ \ (dois va l° res possiveis) 

Os eletrons 2 p nao sao independentes uns dos outros. No entanto, os momentos angulares 
orbitais (caracterizados por valores de mj) e os momentos angulares spin (caracterizados por 
valores de m s ) dos eletrons 2 p interagem de um modo denominado acoplamento de Russell- 
-Saunders ou acoplamento LS. 11 Uma visao simplista e considerar um eletron como uma par- 
tfcula; seus movimentos orbital e spin geram campos magneticos (uma carga em movimento 
gera um campo magnetico) e esses campos criados por varios eletrons podem interagir. Essas 
interagoes produzem estados atomicos chamados microestados que podem ser descritos por 
novos numeros quanticos: 

M l = ^m l Momento angular orbital total 

M = Momento angular de spin total 

Como os numeros quanticos m l e m s fornecem informagoes sobre os campos magneticos 
gerados pelos eletrons por causa de seu orbital e spin , respectivamente, precisamos determinar 
quantas combinagoes dos valores de m l e m s sao possiveis para uma configuragao p 2 para avaliar 
as diferentes interagoes entre esses campos. 111 Essas combinagoes permitem a determinagao dos 
valores correspondentes de M L e M s . Para simplificagao, designaremos o valor de m s de cada 
eletron por um + sobrescrito, que representa, m s = +\, ou -, representando m s --\. Por exemplo, 
um eletron tendo m l = +1 e m s = +\ vai ser escrito como 1 + . 

Um possivel conjunto de valores para os dois eletrons na configuragao p 2 seria 

Primeiro eletron: m, = +1 e m = + i I , « 

1 s 2 v notagao:l + 0 

Segundo eletron: ml - 0 e ms = - \ 

Cada conjunto de numeros quanticos possiveis, tais como l + 0“, que comunica cada acopla¬ 
mento possivel unico dos campos magneticos dos eletrons, e chamado de microestado. 

O proximo passo e tabular os microestados possiveis. Ao fazer isso, precisamos tomar duas 
precaugoes: (1) ter certeza de que nenhum dos dois eletrons no mesmo microestado tem numeros 
quanticos identicos (aplica-se o principio da exclusao de Pauli) e (2) contar apenas os microes¬ 
tados unicos. Por exemplo, os microestados l + 0“ e 0“1 + , 0 + 0 - e 0 - 0 + em uma configuragao p 2 
sao duplicados e apenas um de cada par sera considerado. 

Se determinarmos todos os possiveis microestados e pudermos tabula-los de acordo com 
seus valores de M L e M s , obteremos um total de 15 microestados. IV Esses microestados podem 
ser organizados de acordo com seus valores de M L e M s e serao citados convenientemente em 
uma tabela de microestados, conforme mostrado na Tabela 11.2. 


II Para uma discussao mais avangada de acoplamento e sua teoria subjacente, ver M. Gerloch, Orbitals, Terms, and States, 
Wiley InterScience, New York, 1986. 

III Eletrons em orbitais preenchidos podem ser ignorados, porque seu spin final e os momentos angulares orbitais sao 
ambos zero. 

IV O numero de microestados = i\/\j\(i -/)!], onde i = numero de combinaqoes m /? m s (seis aqui, porque m l pode ter 
valores de l,0e-l,em s pode ter valores de +t e — t) ej = numero de eletrons. 
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TABELA 11.2 Tabela de microestados para p 2 



-1 

0 

+i 

+2 


i + r 


+ 1 

r 0“ 

i + 

o o 

+ 1 

l + 0 + 

0 

-r r 

-i + r 

0 + (T 

-r i + 

-1 + 1 + 

-1 

-r 0" 

i + 

o o 

+ 1 

1 1 

1 

O 

+ 

-2 


-i + -r 



EXEMPLO 11.1 


Determine os microestados possiveis para uma configura 9 ao s l p l e use-os para preparar uma 
tabela de microestados. 

O eletron s pode ter m l = 0 e m s = ± 

O eletron p pode ter m / = +1, 0, -1 e m s = ± 

A tabela de microestados resultante e entao 



-1 

0 

+1 

+ 1 

o- r 

+ i 

i + 

o o 

0 + 1 + 

0 

o- o- 

1 + 
o o 
+ 1 
o o 

+ 

o 

+ 

o 

-1 

0"-r 

o o 
+ 1 

1 1 

0+-1+ 


Neste caso, como 0 + 0 e 0 0 + sao microestados diferentes, porque o primeiro eletron e um s 
e o segundo eletron e um p , ambos devem ser contados. 

EXERCICIO 11.1 Determine os microestados possiveis para uma configura^ao d 2 e use-os para 
preparar uma tabela de microestados. (Sua tabela deve conter 45 microestados!) 


Agora vemos como os numeros quanticos m l e m s associados com eletrons individuais 
podem ser combinados em numeros quanticos M L e M s , que descrevem os microestados atomi- 
cos. M l e M s , por sua vez, originam os numeros quanticos L,SeJ. Coletivamente, estes numeros 
quanticos descrevem a energia e a simetria de um atomo ou ion e determinam as possiveis tran¬ 
sudes entre diferentes estados energeticos. Essas transudes sao responsaveis pelas cores obser- 
vadas em muitos compostos de coordena^ao, como sera discutido mais a frente neste capftulo. 

Os numeros quanticos que descrevem estados de atomos polieletronicos sao definidos como 
segue: 

L = numero quantico de momento angular orbital total 

S = numero quantico de momento angular spin total 

J = numero quantico de momento angular total 

Esses numeros quanticos do momento angular sao determinados pelas somas dos vetores 
dos numeros quanticos individuais; a determina^ao de seus valores e descrita nesta se^ao e na 
seguinte. 
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Numeros quanticosL e 5descrevemconjuntos demicroestados, enquanto M L e M s descrevem 
os microestados eles mesmos. L e 5 sao os maiores valores possiveis de M L e M s . M L e relacionado 
a L tanto quanto m l e relacionado a /, e os valores de M s e ms sao similarmente relacionados: 


Estados atomicos 

Eletrons individuals 

M L = 0,± 1,±2, ...,±L 

ra 7 = 0, ± 1, ± 2, ..., ± / 

Co 

1 

<N 

1 

Co 

1 

Co 

Co" 

II 

sT 

m s =+2’-2 


L = 0 

Estado S 

L= 1 

Estado P 

L = 2 

Estado D 

L = 3 

Estado F 


Assim como o numero quantico m l descreve o componente z do campo magnetico devido ao 
movimento orbital de um eletron, o numero quantico M L descreve o componente z do campo 
magnetico associado a um microestado. Da mesma forma, m s descreve o campo magnetico 
devido ao spin do eletron em uma diregao de referenda (geralmente definida como a diregao z), 
e M s descreve o componente analogo do campo magnetico produzido pelo spin do eletron para 
um microestado. 

Os valores de L correspondem aos estados atomicos descritos como S, P, D, F e estados 
mais elevados de forma semelhante a designagao dos orbitais atomicos como s, p, d e /. Os 
valores de 5 (decorrentes de M s ) sao usados para calcular a multipliddade de spin , definida 
como 25+1. Por exemplo, estados tendo multiplicidades de spin de 1, 2, 3 e 4 sao descritos 
como estados singleto, dubleto, tripleto e quarteto. A multiplicidade de spin e designada 
como um sobrescrito a esquerda. Exemplos de estados atomicos sao dados na Tabela 11.3 e 
nos exemplos a seguir. v 

Estados atomicos caracterizados por 5 e L sao frequentemente chamados de termos para 
ions livres (as vezes, termos de Russell-Saunders) porque descrevem os atomos ou ions indi¬ 
viduals, livres de ligantes. Seus rotulos sao frequentemente chamados de simbolos de termo. VI 
Simbolos de termo sao compostos de uma letra relativa ao valor de L e um sobrescrito a 
esquerda para a multiplicidade de spin. Por exemplo, o sfmbolo de termo 3 D corresponde a 
um estado no qual L = 2 e a multiplicidade de spin (25 + 1) e 3; 5 F marca um estado no qual 
L = 3e25+1=5. 


TABELA 11.3 Exemplos de estados atomicos (termos para ions livres) e numeros quanticos 


Termo 

L 

s 

x 5 

0 

0 

2 S 

0 

t 

2 

3 P 

1 

1 

a d 

2 

3 

2 

5 f 

3 

2 


Termos para ions livres sao muito importantes na interpretagao dos espectros de compostos 
de coordenagao. Os exemplos a seguir mostram como determinar os valores de L, M L , S e M s 
para um determinado termo e como preparar tabelas de microestados a partir deles. 


v Infelizmente, S e usado de duas maneiras: para designar o numero quantico spin atomico e para designar um estado 
com L = 0. Os qufmicos nao sao sempre sensatos na escolha de seus simbolos! 

VI Embora o termo e o estado sejam com frequencia usados alternadamente, o termo e sugerido como a denominaqao pre- 
ferida para os resultados do acoplamento de Russell-Saunders recem-descrito, e estado , para os resultados do acoplamen- 
to s/?m-orbita, descrito na seqao a seguir, incluindo o numero quantico 7. Na maioria dos casos, os significados de termo 
e estado podem ser deduzidos pelo contexto. (Ver B. N. Figgis, “Ligand Field Theory,” in G. Wilkinson, R. D. Gillard 
e J. A. McCleverty, eds. Comprehensive Coordination Chemistry , Vol. 1, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1987, p. 231.) 











11.2 Numeros quanticos de atomos multieletronicos 


EXE A/l PLO 11.2 


(singleto S) 

Um tenno S tem L = 0 e, portanto, deve ter M L = 0. A multiplicidade de spin (o sobrescrito) e 25 
+ 1. Como 25 + 1 = 1, 5 deve ser igual a 0 (e = 0). So pode haver um microestado tendo M L 
= 0 e M s = 0 para um termo '5. Para a configuragao minima de dois eletrons, temos o seguinte: 



0 

0 

o + <r 



0 

0 

X 


Cada microestado e designado pelo x na segunda forma da tabela. 


2 P (dubleto P) 

Um termo P tem L = 1; portanto, o M L pode ter tres valores: + 1, 0 e - 1. A multiplicidade de 
spin 62 = 2S + 1. Portanto, 5 = e M s pode ter dois valores: e - Existem seis microes- 
tados em um termo 2 P (3 linhas x 2 colunas). Para o caso mmimo de um eletron, temos o 
seguinte: 



1 

2 

l 

+ 2 

1 

r 

1 + 

0 

o- 

0 + 

-1 

-r 

-1 + 


ou 



1 

2 

1 

+ 2 

1 

X 

X 

0 

X 

X 

-1 

X 

X 


A multiplicidade de spins 6 igual ao numero de valores possiveis de M s \ portanto, a multi¬ 
plicidade de spins e simplesmente o numero de colunas na tabela de microestados. 

EXERCICI011.2 Para cada um dos seguintes termos para ions livres, determinar os valores de 
L, M v 5 e M s . Diagramar a tabela de microestados, como nos exemplos anteriores: 2 D, l P e 2 S. 


Por fim, estamos em uma posigao para retornar a tabela de microestados p 2 e reduzi-la a 
seus estados (termos) atomicos constituintes. Para fazer isso, e suficiente designar cada microes¬ 
tado simplesmente por x; e importante tabular o numero de microestados, mas nao e necessario 
escrever completamente cada microestado. vn 

Para reduzir esta tabela de microestados a seus termos componentes para ions livres, observe 
que cada um dos termos descritos nos exemplos e no Exercicio 11.2 consiste de uma disposigao 
retangular de microestados. Para reduzir a tabela de microestados p 2 em seus termos, tudo que 
e necessario e encontrar as disposigoes retangulares. Este processo e ilustrado na Tabela 11.4. 
Para cada termo, a multiplicidade de spins e a mesma que o numero de colunas de microestados: 
um termo singleto (tal como l D) tem uma coluna unica, um termo dupleto tem duas colunas, um 
termo tripleto (tal como 3 P) tem tres colunas e assim por diante. 

Portanto, a configuragao eletronica p 2 da origem a tres termos para ions livres, designados 
3 P, l D e l S. Esses termos tem energias diferentes; eles representam os tres estados com diferentes 
graus de interagoes eletron-eletron. Para nosso exemplo de uma configuragao p 2 para um atomo 
de carbono, os termos 3 P, l D e l S tem tres energias distintas - os tres principais niveis de energia 
observados experimentalmente. 


vn Para uma abordagem alternativa, onde cada microestado e gerado na Integra, consulte D. A. McQuarrie, Quantum 
Chemistry, University Science Books, Mill Valley, CA, 1983, p. 313. 
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TABELA 11.4 Tabela de microestados para p 2 e sua redugao aos termos para ions livres 



-1 

0 

+1 

+2 


X 


+ 1 


X 


0 


X 


-1 


X 


-2 


X 



l D 



-1 

0 

+ 1 

+2 


I x ! 


+ 1 




! x 

i 

x ; x j 

x | 

0 

i 

1 X 

X X j(A 

D 

i 

i 

X 1 

1 

-1 

1 

1 X 

X \x ' 
t - r -- 


1 

X | 

-2 


j*i 



r 



k 


M c 



-1 

0 

+1 

+2 




+ 1 

X 

X 

X 

0 

X 

X 

X 

-1 

X 

X 

X 

-2 





3 p 



-1 

0 

+ 1 

+2 




+ 1 




0 


X 


-1 




-2 





l s 


NOTA: os termos * 1 S e l D tem energia maior do que o termo 3 P. As energias relativas dos termos de maior energia como esses 
nao podem ser determinadas por regras simples. 


2 p t t 


2s t I 


Is t I 


Nesse procedimento, a etapa final e determinar qual termo possui a menor energia usando 
duas das regras de Hund: 

1. O termo fundamental (termo de menor energia) tem a maior multiplicidade de spins. Em 
nosso exemplo de p 2 , o termo fundamental e 3 P. Este termo pode ser identificado como 
tendo a configura^ao na margem da pagina. Algumas vezes e chamada de regra de Hund 
da multiplicidade maxima , apresentada na Se£ao 2.2.3. 

2. Se dois ou mais termos partilham a multiplicidade de spin maxima, o termo fundamental 
e aquele que tem o maior valor de L. 

Por exemplo, se os termos 4 P e 4 F sao ambos encontrados para uma configura 9 ao eletronica, 
4 F tem energia menor: 4 F tem L = 3, e 4 P tem L = 1. 


EXEMPLO 11.3 


Reduzir a tabela de microestados da configura^ao de s 1 p 1 para seus componentes de termos 
para ions livres e identificar o termo para o estado fundamental. 

A tabela de microestados (preparada no Exemplo 11.1) e a soma das tabelas de microesta¬ 
dos para os termos 3 P e 1 P: 


M s M s 



A regra de Hund de multiplicidade maxima exige 3 P como o estado fundamental. 






















































































11.2 Numeros quanticos de atomos multieletronicos 


EXERCICIO 11.3 No Exercicio 11.1, voce obteve uma tabela de microestados para a configu- 
ragao d 2 . Reduza a tabela a seus termos componentes para ions livres, e identifique o termo 
para o estado fundamental. 


11.2.1 Acoplamento spmorbita 

Ate este ponto na discussao de atomos polieletronicos, os momentos angulares orbitais e spins 
foram tratados separadamente. Um fator adicional e importante: os momentos angulares orbitais 
e os spins (ou os campos magneticos associados a eles) se acoplam um ao outro, um fenomeno 
conhecido como acoplamento spin -orbita. Em atomos polieletronicos, os numeros quanticos S 
e L combinam-se para formar o numero quantico momento angular total J. O numero quantico 
J pode ter os seguintes valores: 

J = L + S,L + S - l, L + S - 2, ..., \L - S\ 

O valor de / e dado como um subscrito. 


EXEMPLO 11.4 


Determine os valores possiveis de / para os termos de carbono. 

Para os simbolos do termo descritos acima para o carbono, os termos l D e 1 S tern somente 
um valor de /, considerando que o termo 3 P tern tres energias ligeiramente diferentes, cada 
uma descrita por um J diferente. J pode ter apenas o valor 0 para o termo de l S (0 + 0) e 
somente o valor 2 para o termo l D (2 + 0). Para o termo 3P, / pode ter tres valores 2, 1 e 
0(1 + 1, 1 + 1-1 e 1 + 1-2). 

EXERCICIO 11.4 Determine os possiveis valores de /para os termos obtidos de uma configu- 
ra 9 ao d 2 no Exercicio 11.3. 


O acoplamento spin-orbita, divide os termos para ions livres nos diferentes estados de ener¬ 
gias. O termo 3 P, portanto, divide-se em tres estados de energias diferentes, e o diagrama de 
nivel de energia para o atomo de carbono e o seguinte: 

Energia (cm -1 ) 

]S _ _ _ _ _ _ l S Q 21648,8 

l D _ _ _ _ _ _ _ l D 2 10193,7 


3 p 


somente acoplamento LS 


- - 3 P 2 43,5 

- 3 P l 16,4 

- 3 P 0 o 

acoplamento spin-orbita 
(escala exagerada para 3 P ) 


Esses sao os cinco estados de energia para o atomo de carbono referido no inicio desta se 9 ao. 
O estado de menor energia (acoplamento spin- orbita incluido) pode ser previsto pela Terceira 
regra de Hund: 

3. Para os submveis (como p 2 ) que sao menos da metade preenchidos, o estado com o menor 
valor de / tern a menor energia ( 3 P 0 para p 2 )\ para os submveis que estao mais de metade 
preenchidos, o estado com o maior valor de / tern a menor energia. Os submveis semipreen- 
chidos tern apenas um valor possivel de /. 

Um exemplo de um submvel semipreenchido e uma configura 9 ao p 3 , que tern o termo fun¬ 
damental 4 S. 4 S tern L - 0 e S - O valor maximo de/ = L + l S = 0 + | = |,eo valor minimo 
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e J = IL - S\ = 10 - |l = Como os valores maximos e mmimos de / sao identicos, apenas um 
valor, |, e possivel. O termo para o estado fundamental e, portanto, 4 &. 

O acoplamento spin-o rbita pode ter efeitos significativos sobre os espectros eletronicos 
de compostos de coordenagao, especialmente aqueles que envolvem metais bastante pesados 
(numero atomico > 40). Por exemplo, Pb, o mais metalico dos elementos no grupo do carbono, 
tern os mesmos termos e niveis de energia padrao, como mostrado para o carbono. No entanto, 
as consequencias para Pb do acoplamento spin-6vb\t‘d sao muito maiores: os niveis 3 P 2 e 3 P X 
estao 10650,5 e 7819,4 cm -1 , respectivamente, acima do nivel 3 P 0 . Esses tres niveis no carbono 
sao separados por apenas 43,5 cm -1 ! Em Pb, X S 0 esta 29466,8 cm -1 e o nivel l D 2 e 21457,9 cm -1 
acima de 3 P 0 . 

11.3 Espectros eletrdnicos de compostos de coordenagao 

Agora, podemos fazer a conexao entre as interagoes eletron-eletron e os espectros de absorgao 
de compostos de coordenagao. Na Segao 11.2, consideramos um metodo para determinar os 
microestados e termos para ions livres para configuragoes eletronicas. Por exemplo, uma confi¬ 
guragao d 2 da origem a cinco ions livres 3 F, 3 P, X G, l D e l S - com o termo 3 F de menor energia 
(Exercicios 11.1 e 11.3). Os espectros de absorgao de compostos de coordenagao, na maioria dos 
casos, envolvem os orbitais d do metal, e e consequentemente importante conhecer os termos 
para ions livres para possiveis configuragoes d. Determinar os microestados e termos para ions 
livres para configuragoes de tres ou mais eletrons pode ser um processo tedioso. Esses dados 
estao listados para as possiveis configuragoes eletronicas d na Tabela 11.5. 

TABELA 11.5 Termos para ions livres para as configuragoes d n 


Configuragao Termos para ions livres 


d l 2 D 

d 2 

d 3 2 D 

d 4 S D 

d 5 2 D 

d 6 Mesmos que para d 4 

d 1 Mesmos que para d 3 

Mesmos que para d 2 
d 9 Mesmos que para d 1 

d 10 3 S 

NOTA: para qualquer configuragao, os termos para ions livres sao a soma daqueles listados. Por exemplo, para a configuragao 
d 2 , os termos para ions livres sao 1 S+ 1 D + 1 G + 3 P + 3 F. 

Na interpretagao de espectros de compostos de coordenagao, muitas vezes e importante 
identificar o termo de menor energia. Uma maneira bastante simples e rapida de fazer isso e 
dada aqui, usando como exemplo uma configuragao d 3 na simetria octaedrica. vm 

1. Faga um esbogo dos niveis de energia, 

mostrando os eletrons d. T T T 


2. Multiplicidade de spin do estado de Multiplicidade de spin = 3 + 1=4 
menor energia = numero de eletrons 
nao pareados +1. * * * IX 


l S l D l G 

3 P 3 F 




4p4p 

2 p 2 d 2 f 2 g 2 h 


l S l D l G 

3 p 3 f 

3 p 3 d 3 f 3 g 3 h 

l S l D l F l G l I 


4p4p 

2 p 2 d 2 f 2 g 2 h 

2 s 2 d 2 f 2 g 2 i 4 d 4 g 6 s 


vm Note que essa abordagem inclui os orbitais moleculares t 2g e e como orbitais atomicos metalicos, mesmo que esses 

orbitais moleculares tenham alguma contribuigao dos ligantes. Com efeito, essa abordagem considera ligagoes metal-li- 

gante para ter um alto grau de carater ionico. 

IX Isso e equivalente a multiplicidade de spin = 2 S + l, como mostrado anteriormente. 











11.3 Espectros eletronicos de compostos de coordenagao 


3. Determine o valor maximo possivel 
de M l (soma dos valores de para 
a configuragao, como mostrado. Isso 
determina o tipo de termo para ions 
livres (por exemplo, S , P, D). 


Maximo valor possivel de M L para tres ele- 
trons, conforme mostrado: 2 + 1 + 0 = 3; por- 
tanto, termo F 


4. Combine os resultados das Etapas 2 e 4 F 
3 para obter o termo fundamental. 


O Passo 3 merece reflexao. O valor maximo de m l para o primeiro eletron seria 2, o maior valor 
possivel para um eletron d. Como os spins dos eletrons sao paralelos, o segundo eletron nao pode ter 
m l = 2 tambem (violaria o principio da exclusao); o valor mais alto que ele pode ter e m ] - 1. Por fim, 
o terceiro eletron nao pode ter m l = 2 ou 1, porque entao teria os mesmos numeros quanticos que 
um dos dois primeiros eletrons; o valor mais alto de m } que deste eletron poderia ter, portanto, 
seria 0. Consequentemente, o valor maximo de M L = 2 + 1 + 0 = 3. 


EXEMPLO 11.5 


Qual e o termo fundamental para d 4 (spin baixo)? 

1 . 


2. Multiplicidade de spin = 2+1 = 3 

3. Maior valor possivel de M L = 2 + 2+ 1 + 0 = 5. Portanto, termo H. 

Observe que aqui, = 2 para os primeiros dois eletrons nao viola o principio de ex¬ 
clusao, porque os eletrons tern spins opostos. 

4. Portanto, o termo fundamental e 3 H. 

EXERCICI011.5 Determine os termos fundamentais para configuragoes d 6 de spin alto e spin 
baixo na simetria O h . 

Com essa revisao dos estados atomicos, podemos agora considerar os estados eletronicos de 
compostos de coordenagao e como as transigoes entre esses estados originam os espectros obser- 
vados. Antes de considerar os espectros especificos, no entanto, devemos tambem considerar 
quais tipos de transigoes sao mais provaveis e, portanto, dao origem a absorgoes mais intensas. 

11 . 3.1 Regras de selegao 

As intensidades relativas das bandas de absorgao sao regidas por uma serie de regras de selegao. 
Em fungao da multiplicidade de simetria e spin dos estados eletronicos excitados e fundamentais, 
duas dessas regras sao as seguintes: 1,2 

1. As transigoes entre os estados de mesma paridade (simetria em relagao a um centro de inver- 
sao) sao proibidas. Por exemplo, transigoes entre os estados que surgem a partir de orbitais 

d sao proibidas (transigoes g - > g\ orbitais d sao simetricos a inversao), mas as transigoes 

entre estados decorrentes de orbitais d e p sao permitidas (transigoes g - > u\ orbitais p 

sao antissimetricos a inversao). Isso e conhecido como regra de selegao de Laporte. 

2. As transigoes entre estados de multiplicidades de spins diferentes sao proibidas. Por exem¬ 
plo, transigoes entre estados 4 A 2 e 4 T l sao “permitidas pelo spin”, mas entre 4 A 2 e 2 A 2 sao 
“proibidas pelo spin” Isso chama-se regra de selegao do spin. 

Essas regras parecem excluir a maioria das transigoes electronicas para complexos de metais 
de transigao. No entanto, muitos destes complexos tern cores vivas, uma consequencia dos varios 
mecanismos pelos quais estas regras podem ser relaxadas. Alguns destes mecanismos sao os 
seguintes: 
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1. As ligagoes em complexos de metais de transigao, como todas as ligagoes quimicas, subme- 
tem-se a vibragoes que podem alterar temporariamente a simetria. Complexos octaedricos, 
por exemplo, vibram de formas que o centro de simetria seja temporariamente perdido. Esse 
fenomeno, chamado acoplamento vibronico , pode relaxar a primeira regra de selegao. Como 
consequencia, as transigoes d-d tendo absortividades molares na faixa de aproximadamente 
5 a 50 L mol -1 cm -1 , comumente ocorrem, e muitas vezes sao responsaveis pelas cores 
brilhantes desses complexos. 

2. Complexos tetraedricos muitas vezes absorvem mais fortemente do que complexos octae¬ 
dricos do mesmo metal, no mesmo estado de oxidagao. A ligagao a de metal-ligante em 
complexos de metais de transigao de simetria T d pode ser descrita como envolvendo uma 
combinagao de hibridizagao sp 3 e sd 3 dos orbitais metalicos; ambos os tipos de hibridi- 
zagao sao compativeis com a simetria. A mistura de carater de orbital p (de simetria u) com 
carater de orbital d fornece uma segunda maneira para relaxamento da primeira regra 
de selegao. 

3. Em alguns casos, o acoplamento spin-orbit'd fornece um mecanismo de relaxamento da 
segunda regra de selegao, e a consequencia e que as transigoes podem ser observadas de um 
estado fundamental de multiplicidade de spin para um estado excitado de multiplicidade de 
spin diferente. Tais bandas de absorgao para complexos de metais de transigao da primeira 
fileira sao geralmente muito fracas, com as absortividades molares tipicas inferiores a 1 L 
mol -1 cm -1 . Para complexos de metais de transigao da segunda e terceira fileira, o acopla¬ 
mento spin-orbit'd pode ser mais importante. 

Exemplos de espectros ilustrando as regras de selegao e as formas em que eles podem ser 
relaxados serao dados a seguir. Nosso primeiro exemplo sera um complexo metalico com uma 
configuragao d 2 e geometria octaedrica [V(H 2 0) 6 ] 3+ . 

Ao discutir os espectros, sera particularmente util relacionar os espectros eletronicos de 
complexos de metais de transigao para o campo ligante dividindo, A , para complexos octae¬ 
dricos. Para fazer isso, sera necessario apresentar diagramas de correlagao e diagramas de 
Tanabe-Sugano. 

11 . 3.2 Diagramas de correlagao 

A Figura 11.3 e um exemplo de um diagrama de correlagao para a configuragao d 2 . Esses dia- 
gramas ilustram como as energias dos estados eletronicos variam entre dois extremos: 

1. Ions livres (nenhum campo ligante). No Exercicio 11.4, os termos 3 E, 3 P, l G, l D e l S foram 
obtidos para uma configuragao d 2 , com o termo 3 F tendo a menor energia. Esses termos 
descrevem os niveis de energia de um ion d 2 “livre” - no nosso exemplo, um ion V 3+ - na 
ausencia de quaisquer interagoes com ligantes. Nos diagramas de correlagao, vamos mostrar 
esses termos para ions livres na extrema esquerda. 

2. Campo ligante forte. Ha tres configuragoes possiveis para dois eletrons d em um campo 
ligante octaedrico: 




No nosso exemplo, estas seriam as configuragoes eletronicas possiveis de V 3+ em um campo 
ligante extremamente forte (t 2 2 seria o estado fundamental; os outros seriam estados excitados). 
Em diagramas de correlagao, vamos mostrar esses estados na extrema direita como o limite de 
campo forte. Aqui, o efeito dos ligantes e tao forte que substitui completamente os efeitos de 
acoplamento de LS. 
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Ion livre Interacao forte 

interacao fraca 


oo Interacao 
forte 


FIGURA11.3 Diagrama de 
correlagao para d 2 no campo 
ligante octaedrico. 


Em compostos de coordenagao reais, a situagao e intermediary entre esses extremos. x No 
campo zero, os valores dos eletrons individuals m / e m s se acoplam para formar, para d 2 , cinco 
termos 3 F ' 3 P , X G, l D e 1 5, representando os cinco estados atomicos com energias diferentes. 
Em um campo de forga ligante muito alta, as configuragoes t 2g 2 , t 2g e g e e 2 predominam. O 
diagrama de correlagao mostra toda a gama de possibilidades, onde o campo ligante nao e 
suficientemente forte para extinguir o acoplamento entre os estados gerados pelos eletrons de 
Valencia do metal. 

Detalhes do metodo para conseguir isto estao alem do escopo deste livro, e o leitor inte- 
ressado deve consultar a literatura. 3 O aspecto deste problema que nos importa e que termos 
para ions livres, mostrados do lado esquerdo em diagramas de correlagao, tern caracteristicas 
de simetria que lhes permitem ser reduzidos a suas representagoes irredutiveis constituintes. No 
nosso exemplo, estes serao representagoes irredutiveis no grupo de pontos O h . Em um campo 
ligante octaedrico, os termos para ions livres serao divididos em estados correspondentes as 
representagoes irredutiveis, como mostrado na Tabela 11.6. Da mesma forma, as representagoes 
irredutiveis podem ser obtidas para as configuragoes de limite de campo forte (no nosso exemplo, 
t 2g 2 , t 2g e g e e 2 ). As representagoes irredutiveis para as duas situagoes limitantes devem corres¬ 
ponded Cada representagao irredutivel para o ion livre deve corresponded ou correlacionar-se, 
com uma representagao para o limite de campo forte. Isso e mostrado no diagrama de correlagao 
para d 2 na Figura 11.3. 

Observe especialmente as seguintes caracteristicas deste diagrama de correlagao: 


1. Os estados para ions livres (termos decorrentes do acoplamento LS) sao mostrados mais a 
esquerda. 

2. Os estados de campo extremamente forte sao mostrados mais a direita. 


x Note que todos os diagramas de nlvel de energia no Capltulo 10 sao baseados nesse limite de campo forte. Embora essa 
perspectiva seja util para racionalizar a ligaqao em complexos de metais de transiqao, compreender os espectros desses 
complexos requer consideraqoes adicionais que resultam de interaqoes eletron-eletron. 
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TABELA 11.6 Divisao dos termos para ions livres na simetria octaedrica 


Termo 

Representa^oes irredutfveis j 

S 

A* 

P 

t h 

D 

VAs 

F 

+ T.+ Try 

2 g 1 g 2 g 

G 

A. + E + Ti + 7k 

lg 8 1 g 2 g 

H 

E +2 F +7k 

8 l 8 2 g 

I 

Ai + A 9 + E + T + 27k 

1 8 2 g g 1 g 2 g 


NOTA: embora representa§oes baseadas em orbitais atomicos possam ter simetria g ou u, os termos 
apresentados aqui sao para orbitais d, e por essa razao tern apenas simetria g. Ver F. A. Cotton, Chemi¬ 
cal Applications of Group Theory (3rd ed., Wiley InterScience, New York, 1990, pp. 263-264) para uma 
discussao sobre essa nomenclatura. 


3. Tanto o estado para ions livres quanto o de campo forte podem ser reduzidos a represen- 
taqoes irredutiveis. Cada representaqao irredutivel de ion livre e combinada com (corre- 
laciona-se com) uma representaqao irredutivel de campo forte, tendo a mesma simetria 
(mesma denominaqao). Conforme mencionado na Seqao 11.3.1, as transiqoes de estados 
excitados, tendo a mesma multiplicidade de spin que o estado fundamental sao mais prova- 
veis que transiqoes aos estados de multiplicidade de spin diferentes. Para enfatizar isso, o 
estado fundamental e os estados da mesma multiplicidade de spin que o estado fundamental 
sao mostrados como linhas contmuas e os estados com outras multiplicidades de spin sao 
mostrados como linhas tracejadas. 

No diagrama de correlaqao, os estados sao mostrados em ordem de energia. Observa-se 
uma regra de nao cruzamento: linhas que conectam estados de mesma denominaqao de sime¬ 
tria nao se cruzam. Os diagramas de correlaqao estao disponiveis para outras configuraqoes 
eletronicas d 4 

11 . 3.3 Diagramas de Tanabe-Sugano 

Os diagramas de Tanabe-Sugano sao diagramas de correlaqao modificados que sao uteis 
na interpretaqao de espectros eletronicos de compostos de coordenaqao. 5 Nos diagramas 
de Tanabe-Sugano, o estado de menor energia e plotado ao Ion go do eixo horizontal. Con- 
sequentemente, a distancia vertical acima desse eixo e uma medida da energia do estado 
excitado acima do estado fundamental. Por exemplo, para a configuraqao d 2 , o estado de 
menor energia e descrito pela linha no diagrama de correlaqao (Figura 11.3) que une o estado 
3 T lg decorrente do termo 3 F para ions livres ao estado 3 T lg decorrente do termo para campo 
forte, t 2g 2 . No diagrama de Tanabe-Sugano (Figura 11.4), traqada esta linha horizontal; XI ela 
e rotulada 3 T lg (F) e e mostrado que ela surge a partir do termo 3 F no limite para ions livres 
(lado esquerdo do diagrama). xn 

O diagrama de Tanabe-Sugano tambem mostra estados excitados. No diagrama de d 2 , os 
estados excitados da mesma multiplicidade de spin que o estado fundamental sao 3 T 2g , 3 T lg (P) 
e 3 A 2g . O leitor deve perceber que estes sao os mesmos estados excitados tripletos mostrados 
no diagrama de correlaqao de d 2 . Estados excitados de outras multiplicidades de spin tambem 
sao mostrados. Contudo, como veremos, eles geralmente nao sao tao importantes para a inter- 
pretaqao espectral. 


XI Isso nao implica que nao haja dependencia entre a energia absoluta do termo para o estado fundamental e a forga do 
campo ligante, mas definir o eixo horizontal dessa forma e util numa perspectiva espectroscopica, na qual sao examina- 
das as diferengas de energia entre o estado fundamental e os estados excitados. 

xn O F entre parenteses distingue esse termo 3 T lg do termo 3 T lg de maior energia decorrente do termo 3 P no limite de 
ions livres. 
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Forga de campo crescente 


FIGURA 11.4 Diagrams deTanabe-Sugano para d 2 no campo ligante 
octaedrico. 


As quantidades plotadas em um diagrama de Tanabe-Sugano sao as seguintes: 


Eixo horizontal: 

A. 

onde A o eo campo ligante octaedrico dividindo, descrito 


B 

no Capitulo 10. 

t P 


Parametro de Racah, uma medida da repulsao entre os 

15 B 

B = 

termos de mesma multiplicidade. Para d 2 , por exemplo, a 



diferenga de energia entre 3 Fe 3 Pe 155. 

Eixo vertical: 

E 

onde E 6 a energia (de estados excitados) acima do estado 


B 

fundamental. 


Parametros de Racah fornecem informagoes uteis sobre os compostos de coordenagao. 
B para um ion livre e tipicamente maior do que B para o mesmo ion em um composto de coorde¬ 
nagao. Essa comparagao e muitas vezes relacionada a quanto mais volume os eletrons de Valencia 
podem acessar no complexo em relagao ao ion livre. Os eletrons experimentarao menos repulsao 
(ou seus campos magneticos irao interagir menos intensamente) se ocuparem mais volume. A 
esse respeito, a diminuigao de B entre um ion livre e um composto de coordenagao pode ser 
usada para avaliar o grau de covalencia nas ligagoes metal-ligante. Como mencionado, uma das 
caracteristicas mais uteis dos diagramas de Tanabe-Sugano e que o estado eletrdnico fundamen¬ 
tal sempre e plotado ao longo do eixo horizontal. Isso torna mais facil determinar os valores de 
E/B acima do estado fundamental.™ 1 Revisitaremos os parametros de Racah no Exemplo 11.8, 
onde e discutida uma metodologia que permite sua determinagao em casos simples. 


xm Para uma discussao sobre os parametros de Racah, consulte B. N. Figgis, “Ligand Field Theory,” in Comprehensive 
Coordination Chemistry , Pergamon Press, Elmsford, NY, 1987, Vol. 1, p. 232. 
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EX EM PLO 11.6 


[V(H 2 0 ) 6 ] 3+ (c/ 2 ) 

A utilidade dos diagramas de Tanabe-Sugano para explicar os espectros eletronicos e fome- 
cida pelo complexo o d 2 [V(H 2 0) 6 ] 3+ . O estado fundamental e 3 T lg (F). Este e o unico estado 
eletronico que e bastante ocupado em condigoes normais. A absorgao de luz deve ocorrer prin- 
cipalmente para estados excitados, tendo tambem uma multiplicidade de spins de 3. Existem 
tres exemplos disso: 3 T 2g , 3 T lg (P) e 3 A 2g . Portanto, tres transi^oes permitidas sao esperadas, 
como mostrado na Figura 11.5. Consequentemente, esperamos tres bandas de absorgao para 
[V(H 2 0) 6 ] 3+ , uma correspondente a cada transigao permitida. Isso na verdade e observado por 
[V(H 2 0) 6 ] 3+ ? Duas bandas sao prontamente observadas em 17800 e 25700 cm -1 , como pode 
ser visto na Figura 11.6. Uma terceira banda, a aproximadamente 38000 cm -1 , aparentemente 
e obscurecida em solugao aquosa por bandas de transference de carga nas proximidades 
(bandas de transference de carga de compostos de coordenagao serao discutidas posterior- 
mente neste capitulo). XIV No estado solido, no entanto, uma banda atribuida para a transigao 

de 3 T {g -> 3 A 2g e observada a 38000 cm -1 . Essas bandas correspondem as transigoes v v v 2 

e v 3 , indicadas no diagrama de Tanabe-Sugano (Figura 11.5). 


FIGURA 11.f Transigoes 
permitidas pelo spin para confi- 
guragao d 2 . 



0 10 20 30 40 


A o 
B 


FIGURA 11.6 Espectrode 
absorgao de [V(H 2 0) 6 ] 3+ . ( Intro¬ 
duction to Ligand Fields, p. 221. 
Usado com consentimento de 
Brian Figgis.) 



i_i_i_i_i_i_i 

2000 1000 667 500 400 333 286 


nm 


XIY Essa terceira banda situa-se no ultravioleta e e mostrada fora de escala para a direita no espectro. Ver B. N. Figgis, 
Introduction to Ligand Fields, Wiley InterScience, New York, 1966, p. 219. 
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Outras configurates eletrdnicas 

Os diagramas de Tanabe-Sugano para d 2 a J 8 sao mostrados na Figura 11.7. Os casos das con- 
figura 9 oes d l e d 9 serao discutidos na Se^ao 11.3.4 e ilustrados na Figura 11.11. Os diagramas 
para d 4 , d 5 , d 6 e d 7 tem descontinuidades aparentes, marcadas por linhas verticais, proximas do 
centro. Estas sao configura 9 oes para as quais sao possiveis tanto spin baixos quanto altos. Por 
exemplo, considere a configura 9 ao d 4 : 


t 


t t t 


t I t 


t 


O d 4 de spin alto (campo fraco) tem 
S = 4 (^) = 2; quatro eletrons despareados de spins 

Multiplicidade de spin = 25+1 = 2(2) +1 = 5 paralelos. Essa configura 9 ao tem 

uma multiplicidade de spins de 5. 


S = 2 ( 1 )= 1 ; 

Multiplicidade de spin = 25+l=2(l) + l = 3 


O d 4 de spin baixo (campo forte), 
por outro lado, tem apenas dois 
eletrons desemparelhados e uma 
multiplicidade de spin de 3. 


Na parte do campo fraco do diagrama de Tanabe-Sugano d 4 (a esquerda de A JB = 27), o 
estado fundamental e 5 E , com a multiplicidade de spin esperada de 5. No lado direito (campo 
forte) do diagrama, o estado fundamental e 3 T lg (correlacionando com o termo 3 H no limite 
para ions livres), com a multiplicidade de spin necessaria de 3. A linha vertical e, portanto, uma 
linha divisoria entre casos de campos fracos e fortes: complexos de spin alto (campo fraco) estao 
a esquerda desta linha, e complexos de spin baixo (campo forte) situam-se a direita. Na linha 
divisoria, o estado fundamental muda de 5 E para 3 T lg . A multiplicidade de spin muda de 5 para 
3 para refletir a altera 9 ao no numero de eletrons despareados. 

A Figura 11.8 mostra os espectros de absor 9 ao de complexos de metais de trans^ao da 
primeira fileira, de formula [M(H 2 0) 6 ] w+ . Estes sao todos os complexos de spin alto, represen- 
tados no lado esquerdo dos diagramas de Tanabe-Sugano, porque a agua e um ligante de campo 
relativamente fraco. E um exercicio interessante comparar o numero de bandas em tais espectros 
com o numero de bandas esperadas nos respectivos diagramas de Tanabe-Sugano. Note que, em 
alguns casos, as bandas de absor 9 ao estao fora de escala, mais distantes para o ultravioleta do 
que a regiao espectral mostrada. 

Na Figura 11.8, as absortividades molares (coeficientes de extin 9 ao) sao mostradas na escala 
vertical. As absortividades para a maioria das bandas sao semelhantes (1 a 20 L mol -1 cm -1 ) 
exceto para o espectro de [Mn(H 2 0) 6 ] 2+ , que tem bandas muito mais fracas. As soloes de 
[Mn(H 2 0) 6 ] 2+ sao de uma cor rosa extremamente palida, com uma colora 9 ao muito mais fraca 
do que as solu 9 oes dos outros ions mostrados. Por que a absor 9 ao por [Mn(H 2 0) 6 ] 2+ e tao fraca? 
Para responder a essa pergunta, e util examinar o diagrama de Tanabe-Sugano correspondente, 
neste caso, para uma configura 9 ao d 5 . Esperamos que [Mn(H 2 0) 6 ] 2+ seja um complexo de spin 
alto, porque H 2 0 e um ligante de campo bastante fraco. O estado fundamental para d 5 de campo 
fraco e 6 A l . Nao ha nenhum estado excitado da mesma multiplicidade de spin (6), e consequen- 
temente nao ha nenhuma absor 9 ao permitida pelo spin. Que [Mn(H 2 0) 6 ] 2+ tem um colorido e 
uma consequencia de transudes proibidas muito fracas de estados excitados de multiplicidade 
de spin diferentes de 6 (existem muitos desses estados excitados, portanto, o espectro e bastante 
complicado). 
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FIGURA 11.8 Espectros 
eletronicos dos complexos de 
metais de transigao da primeira 
fileira de formula [M(H 2 0) 6 ] n+ 

(Introduction to Ligand Fields, p. 
221. Usado com permissao de 
Brian Figgis.) 


11 . 3.4 Espectros e distorgoes de Jahn-Teller 

Ainda nao discutimos os espectros dos complexos d l e d 9 . Em virtude das simples configura£6es 
eletronicas d para esses casos, podemos esperar que cada uma exiba uma banda de absorgao 
correspondente a excitagao de um eletron dos niveis t 2g a e : 


t 


h g 


ti t I t Jr , 

- hg 


d l 


d 9 


No entanto, essa visao deve ser muito simplista, porque a analise dos espectros de id 1 ) 
[Ti(H 2 0) 6 ] 3+ e {d 9 ) [Cu(H 2 0) 6 ] 2+ (Figura 11.8) mostra esses compostos de coordenagao e exibe 
duas bandas de absorgao proximas sobrepostas ao inves de uma banda unica. 

Para explicar a aparente separagao das bandas nesses exemplos, e necessario lembrar que 
algumas configuragoes podem fazer os complexos ficarem distorcidos (Segao 10.5). Jahn e Teller 
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FIGURA 11.9 Efeitode 
Jahn-Teller de distorgao dos 
orbitais d de um complexo 
octaedrico. 


mostraram que moleculas nao lineares, tendo um estado eletronico degenerado devem distorcer 
para diminuir a simetria da molecula e reduzir a degeneragao. Este e o teorema de Jahn-Teller. 6 
Por exemplo, um metal d 9 em um complexo octaedrico tern a configuragao eletronica t 2g e g \ de 
acordo com o teorema de Jahn-Teller, tal complexo deve sofrer distorgao. Se a distorgao assumir a 
forma de um alongamento ao longo de um eixo (geralmente escolhido como o eixo z), os orbitais 
t 2g e e g serao afetados, conforme mostrado na Figura 11.9. Esse alongamento e a distorgao mais 
comumente observada nesses casos. A distorgao da simetria O h para a simetria D 4h resulta na esta- 
bilizagao da molecula: o par de orbitais e g e dividido em um nivel inferior a ]g e um nivel b lg maior. 

Quando uma geometria molecular potencial resultaria em orbitais degenerados que seriam 
ocupados assimetricamente, as distorgoes de Jahn-Teller sao provaveis. Por exemplo, as primei- 
ras duas configuragoes a seguir devem produzir distorgoes, mas a terceira e a quarta nao: 

t t t 


t t t t l t i t t t t 


Na pratica, as configuragoes de eletron unico para a simetria O h que dao origem a distor¬ 
goes de Jahn-Teller mensuraveis sao aquelas que ocuparam assimetricamente orbitais e , como 
a configuragao d 4 de spin alto. O teorema de Jahn-Teller nao preve a natureza da distorgao. O 
alongamento ao longo do eixo z e mais comumente observado. Embora o teorema de Jahn-Teller 
preveja que estruturas que resultariam em configuragoes tendo orbitais t 2g ocupados assimetri¬ 
camente, como a configuragao d 5 de spin baixo, tambem devam ser distorcidas, tais distorgoes 
sao muitas vezes bastante pequenas para serem detectaveis. 



xy xz yz 


o 


h 


— 2^ 
x z -y z 


Distorgao J-T 


— % 


Xy u 

— b 


2 g 


g- 


xz yz 

Dal 


O efeito de Jahn-Teller sobre os espectros pode ser visto em [Cu(H 2 0) 6 ] 2+ , um complexo d 9 . 
A Figura 11.9 mostra a divisao adicional dos orbitais d que acompanha a redugao da simetria 
de O h para D 4h . 

Rotulos de simetria para configurates 

As configuragoes eletronicas tern rotulos de simetria que coincidem com suas degeneragoes, 
como segue: 


Exemplos 

T 

Designa um estado ocupado assimetrica¬ 
mente, triplamente degenerado. 

• • 

• • • • • • 

E 

Designa um estado ocupado assimetrica¬ 
mente, duplamente degenerado. 

• • • • 

• • • •••••• 

AouB 

Designa um estado nao degenerado. Cada 
conjunto de niveis em um estado de A ou 

B e simetricamente ocupado. 

• • 

• • • • • • 
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EXERCICIO 11.6 


Identifique as seguintes configuragoes como estados T, Aon E nos complexos octaedricos: 

a. • b. • • c. 


Quando um termo 2 D para d 9 e dividido por um campo ligante octaedrico, duas configu¬ 
rates podem ocorrer: 


e g • • • • • 

h g . ** ** — 

Menor energia Maior energia 


A configuragao de menor energia e duplamente degenerada nos orbitais e g (a ocupagao 

dos orbitais e g pode ser _ou — _ •• ) e tem a designagao 2 E g ; a configuragao de 

maior energia e triplamente degenerada nos niveis t 2g (tres arranjos sao possiveis nesses niveis: 

•• • •• , • • •• • , ou —•- ••—) e tem a designagao 2 T 2g . Assim, a con¬ 

figuragao de menor energia e 2 E g , e a configuragao de maior energia < %■ como mostrado 
na Figura 11.10. Essa situagao e o oposto da ordem de energia dos orbitais (t 2g inferior a e g ), 
mostrados na Figura 11.9. 

Da mesma forma, para a distorgao para D 4h , a ordem dos rotulos dos orbitais na Figura 11.9 
e o inverso da ordem dos rotulos das configuragoes de energia na Figura 11.10. 

Em smtese, o termo para ions livres 2 D e dividido ern 2 E g e % g por um campo de simetria 
O h , e e dividido ainda mais pela distorqao da simetria D 4h . Os rotulos dos estados resultantes 
do termo para ions livres (Figura 11.10) estao na ordem inversa que os rotulos nos orbitais. Por 
exemplo, o orbital atomico b lg e de maior energia, enquanto o estado B lg originado do termo 
para ions livres 2 D e de menor energia. 7 

Para uma configuraqao d 9 , o estado fundamental em simetria octaedrica e um termo 2 E g , 
e o estado excitado e um termo 2 T 2g . Na distorqao da geometria D 4h , esses termos dividem-se, 
como mostrado na Figura 11.10. Em um complexo octaedrico d 9 , esperamos que haja excitaqao 
do estado 2 E g para o estado 2 T 2g e uma banda de absorqao unica. A distorqao do complexo para 
a geometria D 4h divide o nivel de 2 T 2g em dois niveis: E g e B 2g . A excitaqao agora pode ocorrer 
a partir do estado fundamental (agora o estado B lg ) para os estados A lg , E g ou B 2g (a divisao e 

exagerada na Figura 11.10). A transiqao de A lg -> B lg e de energia muito baixa para ser obser- 

vada no espectro visivel. Se a distorqao for forte o suficiente, portanto, duas bandas de absorqao 
podem ser observadas na regiao visivel, para os niveis E g e B 2g (ou encontra-se um pico ampliado 
ou estritamente dividido, como em [Cu(H 2 0) 6 ] 2+ ). 

Para um complexo d 1 , uma banda de absorqao unica, correspondente a excitaqao de um 
eletron t 2g para um orbital e g , seria de esperar: 



Termo Efeito do Efeito do 
para ions campo O h campo D 4h 
livres 

FIGURA 11.10 Divisao de ter¬ 
mos para ions livres octaedricos 
na distor^ao de Jahn-Teller para 
configura^ao d 9 . 


t 


% 


t 


Estado fundamental Estado excitado 

No entanto, o espectro de [Ti(H 2 0) 6 ] 3+ , um exemplo de um complexo d 1 , mostra duas bandas 
aparentemente sobrepostas em vez de uma banda unica. Como isso e possivel? 

Uma explicagao comumente usada e que o estado excitado e Jahn-Teller distorcido, 8 como na 
Figura 11.10. Como nos exemplos analisados anteriormente, a ocupaqao assimetrica dos orbitais 
e pode dividir estes orbitais em dois orbitais de energia ligeiramente diferente (de simetria A lg e 
B lg ). A excitagao agora pode ocorrer a partir do nivel t 2 ate qualquer um desses orbitais. Portanto, 
como e o caso da configuragao J 9 , agora existem dois estados excitados de energia ligeiramente 
diferentes. A consequencia pode ser uma ampliagao de um espectro para o um pico de duas con- 
vexidades, como em [Ti(H 2 0) 6 ] 3+ ou, em alguns casos, em dois picos mais claramente definidos. 9 
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Uma limitagao crucial dos diagramas de Tanabe-Sugano, como mostrado na Figura 11.7, 
e que eles assumem que haja simetria O h em estados excitados, bem como em estados funda¬ 
mentals. A consequencia e que os diagramas sao uteis em predizer as propriedades gerais dos 
espectros, e muitos complexos tern bandas bem definidas que se encaixam bem na descrigao de 
Tanabe-Sugano (ver exemplos d 2 , d 3 e d 4 na Figura 11.8). No entanto, as distorgoes de simetria 
octaedrica pura sao comuns, e a consequencia pode ser a divisao das bandas - ou, em casos de 
distorgao intensa, situagoes em que os espectros sao dificeis de interpretar. Exemplos adicionais 
de espectros, mostrando a divisao das bandas de absorgao podem ser vistos na Figura 11.8. 


EXERCICIO 11.7 


[Fe(H 2 0) 6 ] 2+ tern um pico de absorgao de duas convexidades perto de 1000 nm. Explique 
(a) a origem mais provavel desta absorgao usando um diagrama de Tanabe-Sugano e (b) a 
separagao da banda de absorgao. 

11 . 3.5 Aplica^oes dos diagramas de Tanabe-Sugano 
Determinado do A 0 a partir dos espectros 

Os espectros de absorgao de compostos de coordenagao podem ser usados para determinar a 
magnitude da divisao do campo ligante, que eoA o para complexos octaedricos. A precisao com 
que pode ser determinado e limitada pelas abordagens matematicas utilizadas para analisar 
os dados espectrais. Os espectros de absorgao, muitas vezes, tern sobreposigao de bandas, e 
a determinagao exata das posigoes destas bandas requer tecnicas matematicas especiais para 
reduzir as bandas a seus componentes. Tal analise vai alem do escopo deste texto. Contudo, fre- 
quentemente podemos obter as primeiras aproximagoes dos valores de A o (e as vezes os valores 
do parametro de Racah, B ), simplesmente usando as posigoes dos valores maximos de absorgao 
diretamente a partir dos espectros. 

A facilidade com que A o pode ser determinado depende da configuragao do eletron d do 
metal. Em alguns casos, A o pode ser deduzido diretamente pela inspegao de um espectro, mas 
em outros casos e necessaria uma analise mais complexa. A discussao a seguir vai avangar desde 
os casos mais simples ate os mais complicados. 

d 1 , d 4 (spin alto), d 6 (spin alto), d 9 

De uma perspectiva simples, cada um desses casos na Figura 11.11 corresponde a excitagao de 
um eletron de um orbital t 2g para um orbital e , com a configuragao final de eletrons (excitados), 
tendo a mesma multiplicidade de spins que a configuragao inicial. Nossa discussao neste capitulo 
indica que, quando as interagoes eletron-eletron sao consideradas, ha um estado excitado unico 
da mesma multiplicidade de spins que o estado fundamental para cada uma destas configu- 


FIGURA 11.11 Determinagao 
de A 0 para configuragoes d\ d 4 
{spin alto), d 6 (spin alto) e d 9 . 
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FIGURA 11.12 Divisaodos 
termos F na simetria octaedrica. 



Configuragao d 3 (ou d 8 ) 


— F 


1 g 

Configuragao d 2 (oud 7 ) 


ragoes. Consequentemente, ha uma unica absor 9 ao permitida pelo spin , com a energia da luz 
absorvida sendo igual a A 0 . Exemplos de tais complexos incluem [Ti(H 2 0) 6 ] 3+ , [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ , 
[Fe(H 2 0) 6 ] 2+ e [Cu(H 2 0) 6 ] 2+ . Note, pela Figura 11.8, que cada um desses complexos apresenta 
essencialmente uma banda de absor^ao unica. Em alguns casos, observa-se a separa 9 ao das 
bandas devido a distor 9 ao de Jahn-Teller (Se 9 ao 11.3.4). 

d 3 ,d 8 

Essas configura 9 oes eletronicas tern um termo F para o estado fundamental. Em um campo 
ligante octaedrico, um termo F divide-se em tres termos: A 2g , T 2g e T lg . Como mostrado na 
Figura 11.12, o A 2g e a menor energia para d 3 ou d 8 . Para essas configura 9 oes, a diferen 9 a de 
energia entre os dois termos de menor energia, A 2g e T 2g , e igual a \ Q . Portanto, para aproximar 
o valor de A 0 , podemos determinar a energia da banda associada com transi 9 ao A 2g a T 2g , que e 
tipicamente a menor absor 9 ao de energia no espectro eletronico. Exemplos incluem [Cr(H 2 0) 6 ] 3+ 
e [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ . Nesses complexos, a banda de menor energia no espectro (Figura 11.8) e para a 
transi 9 ao entre o estado fundamental 4 A 2g para o estado excitado 4 T 2g . As energias dessas bandas, 
aproximadamente 17500 e 8500 cm -1 , respectivamente, sao os valores de A 0 . 

d 2 , d 7 (spin alto) 

Como e o caso de d 3 e d 8 , os termos para os ions livres no estado fundamental para essas duas 
configura 9 oes sao termos F. No entanto, a determina 9 ao de A o nao e tao simples para d 2 e d 1 . E 
necessario comparar os diagramas de Tanabe-Sugano de d 3 e d 2 para explicar esta complica 9 ao. 
Os casos J 8 e d 1 {spin alto) podem ser comparados de forma similar (observe a semelhan 9 a dos 
diagramas Tanabe-Sugano para d 3 e d 8 e dos diagramas [regiao de spin alto] para d 2 e d 1 ). 

No caso de J 3 , o estado fundamental e um estado 4 A 2g . Ha tres estados de quarteto excita- 
dos: 4 T 2g , 4 T lg (do termo 4 F) e 4 T {g (do termo 4 P). Observe os dois estados de mesma simetria 
( 4 r ig ). Os estados de mesma simetria podem se misturar, assim como os orbitais moleculares 
da mesma simetria podem se misturar. A consequencia de tal mistura e que, a medida que o 
campo ligante e aumentado, as energias dos estados divergem; as linhas da curva do diagrama 
de Tanabe-Sugano se afastam umas das outras. Este efeito e observavel no diagrama d 3 (Figura 
11.7). Essa mistura nao causa dificuldades na obten 9 ao de A o para um complexo d 3 , porque a 

menor energia de trans^ao ( 4 A 2 ^-> 4 T 2g ) nao e afetada por essa curvatura. O diagrama de 

Tanabe-Sugano mostra que a energia do estado 4 T 2g varia linearmente com a intensidade do 
campo ligante. 

A situa 9 ao no caso d 2 nao e tao simples. Para d 2 , o termo 3 F para ions livres tambem e 
dividido em 3 T lg + 3 T 2g + 3 A 2g . Estes sao os mesmos estados obtidos para d 3 , mas na ordem 
inversa (Figura 11.12). Para d 2 , o estado fundamental e 3 T lg . E tentador simplesmente determinar 

a energia da banda 3 T lg (F) -> 3 T 2g e atribuir esse como sendo o valor de A 0 . Afinal de contas, 

o 3 T lg (F) pode ser associado com a configura 9 ao t 2g (ver diagrama de correla 9 ao, Figura 11.3) 
e 3 F 2g com a configura 9 ao t 2g e g ; a diferen 9 a entre esses estados deve fornecer A 0 . No entanto, 
o estado 3 T lg (F) pode se misturar com o estado 3 T lg decorrente do termo para ions livres 3 P, 
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FIGURA 11.13 Transudes permitidas pelo spin para configuragao d 2 . 


causando uma ligeira curvatura de ambos no diagrama de Tanabe-Sugano. Esta mistura pode 
causar algum erro ao usar o estado fundamental para obter A 0 . 

Uma abordagem alternativa e determinar a diferenga de energia entre as configuragoes t 2g e g 
e e 2 , que devem tambem ser iguais a A o (porque a energia necessaria para excitar um unico 
eletron de um orbital t 2g para um orbital e g e igual a A o ). Infelizmente, a medida espectrosco- 
pica direta de uma transigao entre estados eletronicos excitados e virtualmente impossivel. No 
entanto, podemos medir indiretamente a diferenga entre 3 T 2g (para a configuragao t 2g e g ) e 3 A 2g 
(para e 2 \ veja a Figura 11.3): 

energia de transigao 3 T lg —> 3 A 2g 

- energia de transigao 3 T }g ^% g (ver Figura 1L13) 

A^ = diferenga de energia entre 3 A 2g e 3 T 2g 

A dificuldade com esta abordagem e que os estados 3 A 2g e 3 T lg (P) cruzam no diagrama de 
Tanabe-Sugano. Uma atribuigao precisa dessas bandas pode ser desafiadora. De fato, embora 
o diagrama de d 2 indique que a banda de absorgao de menor energia (para 3 T 2g ) e facilmente 
atribuida, existem duas possibilidades para a proxima banda: para 3 A 2g para ligantes de campo 
muito fraco ou para 3 T lg (P) para ligantes de campo mais forte. Alem disso, as bandas de segunda 
e terceira absorgao podem sobrepor-se, tornando dificil determinar suas posigoes exatas (as posi- 
goes aparentes da absorgao maxima podem ser deslocadas, se as bandas se sobrepoem). Nesses 
casos, pode ser necessaria uma analise mais complicada - envoivendo um calculo do parametro 
de Racah, B. Este procedimento e melhor ilustrado pelo exemplo a seguir. 


EXEMPLO 11.7 


[V(H 2 0) 6 ] 3+ tern bandas de absorgao em 17800 e 25700 cm -1 . Usando o diagrama de Tanabe- 
-Sugano para d 2 , estime os valores de A q qB para este complexo. 

Do diagrama de Tanabe-Sugano existem tres possiveis transigoes permitidas pelo spin 
(Figura 11.13): 


T lg (F) - 

-> 3 T 2g (F) 

Vi ' 

(menor energia) 

T\ g (F) - 

-> 3 T h , (P) 

v 2 

> (uma delas deve ser a 

Tig (F) - 

-» 3 A 2g (F) 

v 3 > 

banda de maior energia) 
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Muitas vezes e util determinar a proporgao de energias de bandas de absorgao. Neste exemplo, 

25700 cm" 1 

-= l 44 

17800 cm' 1 


a proporgao da energia de transigao de alta energia (v 2 ou v 3 ) para a transigao de energia mais 
baixa ( v x ). Portanto, deve ser aproximadamente 1,44. Do diagrama de Tanabe-Sugano, po- 
demos ver que a relagao de v 3 para v x e aproximadamente 2, independentemente da forga do 
campo ligante. A inclinagao da linha associada com o estado 3 A 2g (F) e aproximadamente duas 
vezes a linha associada com o estado 3 T 2g (F ). Podemos, portanto, eliminar v 3 como a possivel 
transigao ocorrendo em 25700 cm -1 . Isso significa que a banda de 25700 cm -1 deve ser v 2 , 

correspondente a 3 T lg (F) - > 3 T lg (P), e 1,44 = —. 


A proporgao v 2 lv l varia em fungao da forga do campo ligante. Ao fazer o grafico da 
proporgao v 2 lv x versus A JB depois de extrair estes valores do diagrama de Tanabe-Sugano 
(Figura 11.14), encontramos que v 2 fv l = 1,44 em aproximadamente A JB = 31. 10 ’ XV 


Em — = 31, 

B 

E 

E 

25700 cm -1 


v 2 '. ~ = 42 (aproximadamente); B = 

B 

42 “ 

42 

= 610 cm 

E 

E 

17800 cm“ 1 


v x \ — - 29 (aproximadamente); B - 

29 " 

29 

= 610 cm 


Como — = 31, 
B 


A 0 = 31 XB = 31 X 610 cm- 1 = 19000 cm- 1 


Esse procedimento pode ser seguido por complexos d 2 e d 1 de geometria octaedrica para 
estimar valores para A o (e B). 


EXERCICIO 11.8 O uso do espectro Co(II) na Figura 11.8 e os diagramas de Tanabe-Sugano da 
Figura 11.7 para encontrar A o e B. A banda larga proxima de 20000 cm" 1 pode ser considerada 

para ter a transigao 4 T lg -> 4 A 2g no ombro pequeno perto de 16000 cm -1 e a transigao (F) 

4 T lg (F) -» 4 T lg (P) para o pico. XVI 


Outras configurates: d 5 (spin alto), d 4 a d 7 (spin baixo) 

Complexos d 5 de spin alto nao tern estados excitados da mesma multiplicidade de spins (6) como 
o estado fundamental. As bandas que sao observadas, portanto, sao a consequencia das transi- 



FIGURA 11.14 Valor da relagao 
v-Jv y para configuragao d 2 . 


xv Diferentes referencias relatam posigoes ligeiramente distintas para as bandas de absorgao de [V(H 2 0) 6 ] 3+ e, portanto, 
ligeiramente diferentes valores de B e A 0 . 

XVI A transigao 4 T lg —> 4 A 2g e geralmente fraca em complexos octaedricos de Co 2+ , porque tal transigao corresponde a 
excitagao simultanea de dois eletrons e e menos provavel do que as outras transigoes permitidas pelo spin, que sao para 
excitagoes de eletrons unicos. 















420 


11 


Quimica de coordenagao III: espectros eletronicos 


qoes proibidas pelo spin e geralmente sao muito fracas quanto, por exemplo, em [Mn(H 2 0) 6 ] 2+ . 
O leitor interessado deve consultar a literatura 11 para uma analise de tais espectros. No caso dos 
complexos octaedricos d 4 a d 1 de spin baixo, a analise pode ser dificil, porque existem muitos 
estados excitados da mesma multiplicidade de spins como o estado fundamental (veja o lado 
direito dos diagramas de Tanabe-Sugano para d 4 a d 7 , Figura 11.7). A literatura quimica fornece 
exemplos e analises dos espectros de tais compostos. 12 

Uma abordagem alternativa para a interpretaqao dos espectros foi apresentada usando a 
carga nuclear efetiva do metal em vez do parametro A o do campo ligante. Essa abordagem, que 
tambem leva em conta uma interaqao spin- orbita relativista, gera diagramas comparaveis aos 
diagramas de Tanabe-Sugano e propoe-se a ser particularmente util para considerar os estados 
de spin intermediary para as configuraqoes d 4 -d 6 P 

11 . 3.6 Complexos tetraedricos 

Os complexos tetraedricos geralmente possuem absorqoes mais intensas do que os complexos 
octaedricos. Esta e uma consequencia da primeira regra de seleqao (Laporte) (Seqao 11.3.1): 
transiqoes entre orbitais d em um complexo tendo um centro de simetria sao proibidas. Conse- 
quentemene, as bandas de absorqao para complexos octaedricos sao fracas (pequenas absortivi- 
dades molares); essa absorqao em parte e o resultado de movimentos vibracionais que distorcem 
espontaneamente os complexos ligeiramente de simetria O h pura. 

Em complexos tetraedricos, a situaqao e diferente. A falta de um centro de simetria significa 
que nao se aplica a regra de seleqao de Laporte. A consequencia e que os complexos tetraedricos 
frequentemente tern bandas de absorqao muito mais intensas do que os complexos octaedricos. xvn 

Como ja vimos, os orbitais d para complexos tetraedricos sao divididos da forma oposta 
que para complexos octaedricos: 


e 


Octaedrica Tetraedrica 

Uma comparaqao util pode ser estabelecida entre elas utilizando o formalismo de buraco. 
Isso e ilustrado melhor pelo exemplo a seguir. Considere uma configuraqao d l em um complexo 
octaedrico. O eletron ocupa um orbital em um conjunto triplamente degenerado (t 2g ). Agora, con¬ 
sidere uma configuraqao d 9 em um complexo tetraedrico. Esta configuraqao tern um “buraco” 
em um conjunto de orbitais triplamente degenerado (t 2 ). Pode-se demonstrar que, em termos 
de simetria, a configuraqao d l O h e analoga a configuraqao d 9 T d . O “buraco” em d 9 resulta na 
mesma simetria que a do unico eletron em d l . 

- e g ,—Buraco 

t f t 1 t I , 
t f tl , 


t 

Octaedrica 


l 2g 


Tetraedrica 


Em termos praticos, isso significa que, para a geometria tetraedrica, podemos usar o dia- 
grama de correlaqao para a configuraqao J 10 " n na geometria octaedrica para descrever a con- 


xvn Dois tipos de orbitais hfbridos sao possfveis para um atomo central de simetria T d : sd 3 e sp 3 (ver Capitulo 5). Esses 
tipos de hfbridos podem ser vistos misturados, para produzir orbitais hfbridos que contem algum carater p (observe que 
os orbitais p nao sao simetricos a inversao), assim como carater d. A mistura de um carater p pode ser vista como maior 
permissao de transiqoes entre esses orbitais. Para uma discussao mais aprofundada desse fenomeno, consulte F. A. Cotton, 
Chemical Applications of Group Theory , 3rd ed., Wiley InterScience, New York, 1990, pp. 295-296 dessa referenda 
tambem fornecem uma discussao mais detalhada sobre outras regras de seleqao. 
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figuragao d n na geometria tetraedrica. Assim, para um caso tetraedrico de d 2 , podemos usar 
o diagrama de correlagao octaedrica d 8 ; para o caso tetraedrico d 3 , podemos usar o diagrama 
octaedrico d 7 e assim por diante. Podemos entao identificar as bandas permitidas pelo spin como 
na geometria octaedrica, com as transi^oes permitidas ocorrendo entre o estado fundamental e 
os estados excitados da mesma multiplicidade de spins. 

Outras geometrias tambem podem ser consideradas de acordo com os mesmos principios 
que para os complexos octaedricos e tetraedricos. Sugerimos que o leitor interessado consulte a 
literatura para obter uma discussao sobre as diferentes geometrias. 14 

11 . 3.7 Espectros de transference de carga 

As absorgoes de transference de carga em solugoes de halogenios foram descritas no Capitulo 
6. Nesses casos, uma forte interagao entre um solvente doador e uma molecula de halogenio, 
X 2 , leva a formagao de um complexo em que um estado excitado (principalmente de carater X 2 ) 
pode aceitar eletrons de um HOMO (principalmente de carater solvente) pela absorgao de luz 
de energia adequada: 

X 2 • doador- > [doador + ][X 2 ~] 

A banda de absorgao, conhecida como uma banda de transference de carga, pode ser 
muito intensa; e responsavel pelas cores vivas de alguns dos halogenios em solventes doadores. 

Os compostos de coordenagao, muitas vezes, apresentam absorgoes de transference de 
carga fortes nos segmentos ultravioletas e/ou visiveis do espectro. Essas absorgoes podem ser 
muito mais intensas do que as transigoes d-d (que, para complexos octaedricos, comumente tern 
valores iguais a 20 L mol -1 cm -1 ou menores); as absortividades molares de 50000 L mol -1 cm -1 
ou mais sao comuns para bandas de transference de carga. Tais bandas de absorgao envolvem 
a transference de eletrons de orbitais moleculares que sao principalmente de carater ligante em 
orbitais que estao principalmente de carater metalico, ou vice-versa. Por exemplo, considere um 
complexo d 6 octaedrico com ligantes doador-cr. Os pares de eletrons ligantes sao estabilizados, 
conforme mostrado na Figura 11.15 por meio do modelo de sobreposigao angular introduzido 
no Capitulo 10. 

Os eletrons podem estar excitados, nao so a partir do nivel t 2g ate e g , mas tambem dos 
orbitais s, originarios de ligantes ate e g . As ultimas excitagoes resultam em uma transigao de 
tranferencia de carga, designada transference de carga do ligante para metal (TCLM) (tam¬ 
bem chamada de transference de carga para metal, TCPM). Esse tipo de transigao resulta em 
redugao formal do metal. Uma excitagao TCLM envolvendo um complexo cobalto(III), por 
exemplo, apresentaria um estado excitado, com cobalto(II). 

Exemplos de absorgoes de transference de carga sao inumeros. Ambos os complexos octae¬ 
dricos IrBr 6 2- (d 5 ) e IrBr 6 3_ (d 6 ) mostram bandas de transference de carga. Para IrBr 6 2_ , apare- 
cem duas bandas, perto de 600 nm e perto de 270 nm. A primeira e atribuida a transiqoes para 
os mveis t 2g e a ultima para e g . Em IrBr 6 3_ , os niveis t 2g estao preenchidos, e a absorqao TCLM 
so e possivel, portanto, para e g . Consequentemente, nao sao observadas absorqoes de baixa ener¬ 
gia na faixa de 600 nm, mas ha forte absorqao perto de 250 nm, correspondente a transferencia 
de carga para e g . Um exemplo comum de geometria tetraedrica e o ion permanganato, Mn0 4 _ , 
que e intensamente roxo por causa de uma forte absorqao envolvendo transferencia de carga de 
orbitais derivados principalmente dos orbitais p preenchidos do oxigenio para orbitais vazios, 
derivados principalmente do manganes(VII). 
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FIGURA 11.15 Transferencia 
de carga ligante para metal. 
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Da mesma forma, e possivel haver transferencia de carga metal-para-ligante (TCML) 

(tambem chamada transferencia de carga para ligante, TCPL) em compostos de coordenagao 
com ligantes aceptores- 77 . Nestes casos, orbitais 77 * vazios nos ligantes tornam-se os orbitais 
aceptores a absorgao de luz. A Figura 11.16 ilustra este fenomeno para um complexo d 5 , nova- 
mente a partir da perspectiva de sobreposigao angular muito simplificada. 

TCML resulta na oxidagao do metal; uma excitagao por TCML de um complexo ferro(III) 
produziria um ferro(IV) em estado excitado. TCML ocorre mais comumente com ligantes tendo 
orbitais 7 r* vacantes, como CO, CN“, SCN - , bipiridina e ditiocarbamato (S 2 CNR 2 “). 

Em complexos tais como Cr(CO) 6 , que tern orbitais doadores-cr e aceptores-77, ambos os 
tipos de transferencia de carga sao possiveis. Nao e facil determinar o tipo de transferencia de 
carga em um certo composto de coordenagao. Muitos ligantes produzem complexos altamente 
coloridos que tern uma serie de bandas de absorgao sobrepostas no segmento ultravioleta do 
espectro, bem como no visivel. Em tais casos, as transigoes d-d podem ser completamente 
suprimidas e essencialmente impossiveis de se observar. 

Por fim, o ligante em si pode ter um cromoforo, e uma banda intraligante pode ser obser- 
vada. Comparar os espectros de um complexo aos do ligante livre pode ajudar a identificar bandas 
intraligantes. No entanto, a coordenagao de um ligante a um metal pode alterar significativamente 
as energias dos orbitais ligantes, e tais comparagoes podem ser dificeis, especialmente se ban¬ 
das de transferencia de carga se sobrepuserem as bandas intraligantes. Alem disso, nem todos 
os ligantes existem independentemente. Alguns devem sua existencia a capacidade dos atomos 
metalicos para estabiliza-los. Exemplos desses ligantes serao discutidos em capitulos posteriores. 


EXEMPLO 11.8 


Todos os 10 ns isoeletronicos V0 4 3- , Cr0 4 2_ e Mn0 4 - tern intensas transigoes de transferen¬ 
cia de carga. Os comprimentos de onda dessas transigoes aumentam nesta serie, com Mn0 4 _ 
tendo sua absorgao de transferencia de carga no comprimento de onda mais longo. Sugira um 
motivo para essa tendencia. 

11.3.8 Aplica^oes da transferencia de carga e de energia 

A busca pela fotossmtese artificial por meio da captura da radiagao solar em celulas solares 15 tern 
estimulado o exame aprofundado de complexos metalicos que sao fotoestaveis, com absorgao 
ampla na regiao visivel e que possuem estados excitados com vida util significativamente longa 
para permitir que ocorram processos de transferencia de eletrons e energia promovidos pela luz. 
Nao e surpreendente que os complexos metalicos com bandas TCML tenham recebido atengao 
significativa para essas aplicagoes, com base em suas absortividades molares por TCML normal- 
mente altas. Compostos de coordenagao contendo os 10 ns metalicos d 6 Ru 2+ , Os 2+ , Re 1+ e Ir 3+ 
com ligantes organicos A-heterociclicos de campo forte (por exemplo, piridina, 2,2'-bipiridina, 
1,10-fenantolina) sao disseminados nesta area. Esses complexos “coletores de luz” oferecem 
transigoes ajustaveis, e as propriedades redox destes 10 ns facilitam as etapas de transferencia 
de eletrons. Esses compostos de baixo spin , tais como [Ru(bpy) 3 ] 2+ e [Os(phen) 3 ] 2+ , produzem 
estados excitados de TCML em que o metal e oxidado formalmente (por meio da excitagao de 
t 2g a base de metal em orbitais com carater ligante 77* amplo), transigoes d-d que dao origem 

aos estados excitados a base de metal, e bandas intraligantes envolvendo excitagao 77-> 77* 

dentro dos ligantes aromaticos. Variar o ion metalico e o campo ligante (por exemplo, ao mudar 


FIGURA 11.16 Transferencia 
de carga metal-para-ligante. 


d i- i. i. L i 


- 77 * 

e g 

TCML 


nut , 

Metal nao coordenado Complexo octaedrico Orbitais ligantes 77 * 










11.3 Espectros eletronicos de compostos de coordena^ao | 423 


os substituintes ligantes ou variando a extensao da deslocaliza 9 ao tt) modula essas transudes 
eletronicas, resultando em estados excitados com energias especificas. 

Esses complexos de spin baixo apresentam estados fundamentals singleto e e permitida 
somente excita^ao para estados singleto excitados (regra de sele 9 ao de spin, Se 9 ao 11.3.1). A 
excita 9 ao para esses estados singletos geralmente requer fotons de energia mais alta do que 
seria necessario para preencher os estados excitados tripletos TCML impedidos pelo spin. A 
esse respeito, e fascinante que esses complexos tendam a emitir a partir de seus estados tripletos 
de menor energia. Um fenomeno denominado cruzamento intersistema, refor 9 ado pelo aco- 
plamento spin -orbita forte devido aos ions de metais pesados, permite a desativa 9 ao do estado 
excitado singleto para um estado excitado tripleto mais baixo. Este acoplamento spin-orbita, 
tambem faz com que a mistura de estados excitados relaxe as regras de sele 9 ao, tornando pos- 
sivel a emissao entre o estado excitado tripleto TCML e o estado fundamental singleto. 16 Uma 
vantagem do processo intersistema e que os estados excitados tern vidas suficientemente longas 
para permitir as aplica 9 oes dos complexos excitados. E notavel que esses estados excitados fre- 
quentemente se envolvam na quimica que e diferente da quimica do estado fundamental. 

De fato, alem do relaxamento do complexo metalico para o estado fundamental eletronico 
por emissao de foton, esses estados excitados podem ser “extintos” por substratos, efetivando a 
transference de energia ou a transference de eletrons. Estas vias de extin 9 ao sao importantes, 
porque podem “sensibilizar” outras substances para reagir que nao poderiam ser efetivamente 
ativadas diretamente pela luz. No caso da transference de energia simples, o complexo meta¬ 
lico excitado relaxa ao seu estado fundamental eletronico, e um substrato torna-se eletroni- 
camente excitado. Nos processos de transference de eletrons, o complexo metalico pode ser 
oxidado ou reduzido, resultando em redu 9 ao ou oxida 9 ao, respectivamente, do substrato. O 
substrato ativado resultante pode entao ser empregado para direcionar rea 9 oes uteis, tais como 
aquelas necessarias para os sensores de glicose e de outras especies biologicamente relevan- 
tes, 17 e para a produ 9 ao de gas hidrogenio e oxigenio a partir da agua. 18 

A divisao fotolitica da agua em gas hidrogenio e oxigenio e uma fonte potencial de com- 
bustivel ambientalmente benigno e custo eficaz. 

hv 

2H 2 0(/) -> 2 H 2 (g) + 0 2 (g) 

Catalisador 

A redu 9 ao dos ions hidrogenio para gas hidrogenio, um passo fundamental neste processo 
redox, pode ser promovida por meio de uma abordagem de sensibiliza 9 ao que come 9 a com um 
evento de TCML. 

A Figura 11.17 ilustra um processo representativo para a conversao catalitica dos ions hidro¬ 
genio para gas hidrogenio. Come 9 a (A, Figura 11.17) com a excita 9 ao do fotossensibilizador 
[Ru(bpy) 3 ] 2+ para produzir *[Ru(bpy) 3 ] 2+ , que e esgotado pelo eletron dicationico mediador metil 
viologenio na etapa C para produzir um radical monocationico. O eletron de *[Ru(bpy) 3 ] 2+ entra 
no sistema tt metil viologenio. O [Ru(bpy) 3 ] 3+ d 5 e convertido em [Ru(bpy) 3 ] 2+ d 6 por meio de um 
agente redutor na etapa B (trietilamina e EDTA sao usados como redutores). A aromaticidade no 
sistema tt metil viologenio monocationico e restaurada pela transference de eletrons da platina 



FIGURA 11.17 Formagaode 
H 2 fotoinduzida de protons por 
meio de uma abordagem de 
sensibilizador. 
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coloidal, e a redugao de H + para H 2 ocorre na superficie da platina. Esses ciclos, iniciados por 
TCML em [Ru(bpy) 3 ] 2+ , orientam a conversao dos ions hidrogenio para gas hidrogenio. Embora 
essa estrategia funcione em solugao, a incorporagao dos reagentes em geis e a organizagao das 
principals especies em proximidade, unido-as a cadeias de polimeros sao abordagens orientadas 
para aumentar a eficiencia da geragao de hidrogenio. 19 Os mimeticos a base de ferro hidrogenase 
com fotossensibilizadores ligados a base de zinco (ver Figura 11.18 por exemplo) tambem facili- 
tam a redugao do ion hidrogenio, mas com baixa atividade catalitica. E claro que os compostos 
de coordenagao com absorgoes TCML desempenharao um papel importante nos esforgos para 
valer-se da energia solar para aplicagoes praticas. 


FIGURA 11.18 Esquema 
dos componentes gerais de 
um complexo projetado para 
conduzir um processo redox e 
fragmentos que foram monta- 
dos (incluindo um mimetizador 
diferro hidrogenase e um 
fotossensibilizador zinco) para 
pesquisara redugao catalitica 
de ions hidrogenio. 20 (Reprodu- 
zido sob permissao de J. Mahler, 
I. Perrson, Inorg. Chem., 51,425. 
Copyright © 2012 American 
Chemical Society.) 


Luz visfvel 


Cromoforo 
coletor de luz 
(fotossensibilizador) 
suscetfvel a 
transferencia de carga 


Yinculador que 
permite a transferencia 
fotoinduzida de eletrons 


Complexo modelo 
de diferro hidrogenase 
para a redugao de H + 


C,H 


As ligagoes covalentes devem ser conjugadas para 2 jq+ 


C,H 


5 11 permitir a deslocalizagao da carga entre as unidades 


oc ^ CO 



Referencias 


1. B. N. Figgis e M. A. Hitchman, Ligand Field Theory and its 
Applications, Wiley-YCH, New York, 2000, pp. 181-183. 

2. B. N. Figgis, “Ligand Field Theory,” in G. Wilkinson, R. D. Gillard, 
and J. A. McCleverty, eds., Comprehensive Coordination Chemis¬ 
try , Vol. 1, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1987, pp. 243-246. 

3. F. A. Cotton, Chemical Applications of Group Theory , 3rd ed., 
Wiley InterScience, New York, 1990, Chapter 9, pp. 253-303. 

4. B. N. Figgis e M. A. Hitchman, Ligand Field Theory and Its 
Applications , Wiley-VCH, New York, 2000, pp. 128-134. 

5. Y. Tanabe, S. Sugano, J. Phys. Soc. Japan , 1954, 9, 766. 

6. B. Bersucker, Coord. Chem. Rev., 1975, 14, 357. 

7. B. N. Figgis, “Ligand Field Theory,” in Comprehensive Coor¬ 
dination Chemistry, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1987, Vol. 
l,pp. 252-253. 

8. C. J. B allhausen, Introduction to Ligand Field Theory, 
McGraw-Hill, New York, 1962, p. 227, e demais referencias. 

9. F. A. Cotton e G. Wilkinson, Advanced Inorganic Chemistry, 
4th ed., Wiley InterScience, New York, 1980, pp. 680-681. 

10. N. N. Greenwood e A. Eamshaw, Chemistry of the Elements, 
Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, p. 1161; B. N. Figgis 
and M. A. Hitchman, Ligand Field Theory and Its Applications, 
Wiley-VCH, New York, 2000, pp. 189-193. 

11. B. N. Figgis e M. A. Hitchman, Ligand Field Theory and Its Ap¬ 
plications, Wiley-VCH, New York, 2000, pp. 208-209. 

Referencias gerais 


12. Figgis e Hitchman, Ligand Field Theory and Its Applications, 
pp. 204-207; B. N. Figgis, in G. Wilkinson, R. D. Gillard, and 

J. A. McCleverty, eds., Comprehensive Coordination Chemistry, 
Vol. 1, Pergamon, Elmsford, NY, 1987, pp. 243-246. 

13. K. V. Lamonova, E. S. Zhitlukhina, R. Y. Babkin, S. M. Orel, S. G. 
Ovchinnikov, Y. G. Pashkevich, J. Phys. Chem. A, 2011, 115, 13596. 

14. Figgis e Hitchman, Ligand Field Theory and Its Applications, 
pp. 211-214; Cotton, Chemical Applications of Group Theory, 
3rd ed., pp. 295-303. 

15. (a) F. Wang, W.-G. Wang, H.-Y. Wang, G. Si, C.-H. Tung, L.-Z. 

Wu, ACS Catal., 2012, 2,407. (b) J. H. Alstmm-Acevedo, M. K. 
Brennaman, T. J. Meyer, Inorg. Chem., 2005, 44, 6802. (c) T. J. 
Meyer, Acc. Chem. Res., 1989, 22,163. 

16. (a) A. Juris, V. Balzani, F. Barigelletti, S. Campagna, Coord. 
Chem. Rev., 1988, 84, 85. (b) B. Happ, A. Winter, M. D. Hager, 
U. S. Schubert, Chem. Soc. Rev., 2012, 41, 2222. 

17. (a) A. Heller, B. Feldman, Chem. Rev., 2008, 108, 2482. (b) L. 
Prodi, F. Bolletta, M. Montalti, N. Zaccheroni, Coord. Chem. 
Rev., 2000, 205, 59. 

18. K. Kalyanasundaram, Coord. Chem. Rev., 1982, 46, 159. 

19. (a) K. Okeyoshi, R. Yoshida, Chem. Commun., 2011, 47, 1527. (b) 

K. Okeyoshi, R. Yoshida, Soft Matter, 2009, 5,4118. 

20. A. P .S. Samuel, D. T. Co, C. L. Stern, M. R. Wasielewski, J. 
Am. Chem. Soc., 2010, 132, 8813. 


B. N. Figgis e M. A. Hitchman, Ligand Field Theory e Its Applica- Comprehensive Coordination Chemistry, Vol. 1, Pergamon Press, El- 
tions, Wiley-VCH, New York, 2000; e B. N. Figgis, “Ligand Field msford, NY, 1987, pp. 213-280, fornecem extenso embasamento 
Theory,” in G. Wilkinson, R. D. Gillard e J. A. McCleverty, eds., sobre a teoria dos espectros eletronicos, com inumeros exemplos. 












Problemas | 425 


Tambem util e C. J. Ballhausen, Introduction to Ligand Field Theory , 
McGraw-Hill, New York, 1962. Aspectos importantes da simetria 
aplicada a este topico podem ser encontrados em F. A. Cotton, 
Chemical Applications of Group Theory , 3rd ed., Wiley InterScience, 


New York, 1990. Uma excelente revisao de fotossensibilizadores 
pode ser encontrada em T. Nyokong, V. Ahsen, eds., Photosensitiz¬ 
ers in Medicine, Environment, and Security , Springer, 2012. 


Problemas 


11.1 Para cada uma das configurates a seguir, construa uma tabela 
de microestados e reduza a tabela a seus termos espectrais para 
os ions livres constituintes. Identifique o termo de menor ener- 
gia para cada um. 

a. p 3 

b. p l d l (como em uma configuragao 4 p l 3d 1 ) 

11.2 Para cada um dos termos de menor energia (estado fundamen¬ 
tal) no Problema 11.1, determine os valores possfveis de /. Qual 
valor de J descreve o estado com menor energia? 

11.3 Um estado excitado de calcio tern a configuragao [Ar ]4s l 3d l . 
Para uma configuragao de s l d l , faga o seguinte: 

a. Prepare uma tabela de microestados, mostrando cada micro- 
estado. 

b. Reduza a tabela a seus termos espectrais para ions livres. 

c. Determine o termo de menor energia. 

11.4 A configuragao do eletron mais externo do elemento cerio e 
J 1 / 1 . Para essa configuragao, faga o seguinte: 

a. Construa uma tabela de microestados. 

b. Reduza esta tabela a seus termos constituintes para ions 
livres (com rotulos). 

c. Identifique o termo de menor energia (incluindo o valor de J). 

11.5 O atomo de nitrogenio e um exemplo de uma configuragao p 3 
de Valencia. Existem cinco nfveis de energia associados com 
esta configuragao, com as energias mostradas aqui. 


Energias (cm ^ 


28839,31 

28838,92 

19233,18 

19224,46 

0 

a. Explique estes cinco mveis de energia. 

b. Usando as informates fornecidas na Segao 2.2.3, calcule 

n c e U e- 

11.6 Nao existe configuragao s 1 / 1 ! Isso pode ocorrer, por exemplo, 
em um estado excitado de um ion Pr 3+ . Para uma configuragao 
s ] f, faga o seguinte: 

a. Construa uma tabela de microestados, mostrando clara- 
mente os numeros quanticos relevantes de cada eletron em 
cada microestado. 

b. Reduza esta tabela a seus termos constituintes para Ions 
livres (com rotulos). 

c. Identifique o termo de menor energia (incluindo o valor de J). 

11.7 Para cada um dos seguintes termos para ions livres, determine 
os valores de L, M L , S e M s . 

a. 2 D(d 3 ) 

b. 3 G(d 4 ) 

c. 4 F(d 7 ) 

11.8 Para cada um dos termos para ions livres do Problema 11.7, deter¬ 
mine os possfveis valores de / e defina qual tern menor energia. 

11.9 A absorgao de banda mais intensa no espectro visfvel de 
[Mn(H 2 0) 6 ] 2+ situa-se a 24900 cm -1 e tern uma absorti- 


vidade molar de 0,038 L mol -1 cm -1 . Que concentragao de 
[Mn(H 2 0) 6 ] 2+ seria necessaria para uma absorbancia de 0,10 
em uma celula de comprimento do caminho de 1,00 cm? 

11.10 a. Determine o comprimento de onda e a frequencia de uma 

luz de 24900 cm -1 . 

b. Determine a energia e a frequencia de uma luz de 366 nm. 

11.11 Determine os termos fundamentais para as seguintes confi¬ 
guragoes: 

a. J 8 (simetria O h ) 

b. d 5 com spin alto e spin baixo (simetria Of) 

c. d 4 (simetria Tf) 

d. d 9 (simetria D Ah , quadrado-planar) 

11.12 Identifique o metal de transigao da primeira fileira que satis- 
faga os requisitos dados: 

a. [M(H 2 0) 6 ] 2+ tendo dois eletrons desemparelhados (listar 
todas as possibilidades). 

b. [M(NH 3 ) 6 ] 3+ que pode ter a separagao da absorgao de banda 
permitida pelo spin em consequencia da distorgao do estado 
excitado (de um exemplo). 

c. [M(H 2 0) 6 ] 2+ que se espera que tenha a cor mais palida em 
solugao aquosa. 

11.13 0 espectro de [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ (Figura 11.8) mostra tres ban- 
das de absorgao principal, com duas das bandas apresen- 
tando sinais de divisao adicional. Consultando o diagrama 
de Tanabe-Sugano, estime o valor de A 0 . De uma explicagao 
provavel para a divisao adicional do espectro. 

11.14 A partir os seguintes dados espectrais e usando os diagramas 
de Tanabe-Sugano (Figura 11.7), calcule A o para os seguintes: 

a. [Cr(C 2 0 4 ) 3 ] 3- , que tern bandas de absorgao em 23600 e 
17400 cm -1 . Uma terceira banda ocorre exatamente no 
ultravioleta. 

b. [Ti(NCS) 6 ] 3_ , que tern uma banda ligeiramente dividida, 
assimetrica, em 18400 cm -1 . (Alem disso, sugira uma razao 
para a divisao da banda.) 

c. [Ni(en) 3 ] 2+ , que tern tres bandas de absorgao: 11200, 18350 
e 29000 cm -1 . 

d. [VF 6 ] 3_ , que tern bandas de absorgao em 14800 e 23250 cm -1 , 
alem de uma terceira banda no ultravioleta. Tambem calcule B 
para este ion. 

e. O complexo VC1 3 (CH 3 CN) 3 , que tern bandas de absorgao 
em 694 e 467 nm. Calcule A o tB para este complexo. 

11.15 [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ tern bandas de absorgao em 9000 e 21100 cm -1 . 

Calcule A o e B para este ion. (Dicas: a transigao 4 T lg -» 4 A 2g 

neste complexo e fraca demais para ser observada. O grafico na 
Figura 11.13 pode ser utilizado para os complexos d 1 e J 2 .) 


11.16 Classifique as seguintes configuragoes como A, E , ou T em 
complexos tendo simetria O h . Algumas dessas configuragoes 
representam estados excitados. 


a * hg e g 2 

b ., 2 / 

c - hg e / 


d -A 
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11.17 Dos complexos de metais de transigao da primeira fileira de 
formula [M(NH 3 ) 6 ] 3+ , pelo teorema de Jahn-Teller, quais 
metais provavelmente terao complexos distorcidos? 

11.18 Mn0 4 _ e um agente oxidante mais forte do que Re0 4 _ . Ambos 
os ions tern bandas de transferencia de carga. No entanto, a 
banda de transferencia de carga para Re0 4 _ situa-se no ultra- 
violeta, enquanto a banda correspondente para Mn0 4 _ e res- 
ponsavel por sua cor roxa intensa. As posigoes relativas das 
absorgoes de transferencia de carga sao compatfveis com a 
capacidade oxidante destes ions? Explique sua resposta. 

11.19 Os complexos [Co(NH 3 ) 5 X] 2+ (X = Cl, Br, I) tern transferencia 
de carga para as bandas de metais. Qual destes complexos voce 
espera que tenha a banda de transferencia de carga de menor 
energia? Por que? 

11.20 Fe(CN) 6 ] 3_ exibe dois conjuntos de absorgoes de transferen¬ 
cia de carga, um de baixa intensidade na regiao visfvel do 
espectro e um de maior intensidade no ultravioleta. Contudo, 
[Fe(CN) 6 ] 4- mostra apenas a transferencia de carga de alta 
intensidade no ultravioleta. Explique essa situagao. 

11.21 Os complexos [Cr(0)Cl 5 ] 2- e [Mo( 0)C1 5 ] 2_ tern simetria C 4p . 

a. Use a abordagem de sobreposigao angular (Capitulo 10) 
para estimar as energias relativas dos orbitais d nestes com¬ 
plexos. 

b. Utilizando a tabela de caracteres C 4v , determine os rotulos 
de simetria (rotulos de representagoes irredutfveis) destes 
orbitais. 

c. A transigao 2 B 2 -» 2 E ocoire em 12900 cm -1 para [Cr(0)Cl 5 ] 2- 

e em 14400 cm -1 para [Mo( 0)C1 5 ] 2_ . Justifique a maior 
energia para esta transigao no complexo molibdenio. (Ver 
W. A. Nugent e J. M. Mayer, Metal-Ligand Multiple Bonds, 
John Wiley & Sons, New York, 1988, pp. 33-35.) 

11.22 Para a serie isoeletronica [V(CO) 6 ]“, Cr(CO) 6 e [Mn(CO) 6 ] + , 
voce espera que a energia do metal para bandas de transferencia 
de carga de ligante aumente ou diminuia com o aumento da carga 
no complexo? Por que? (Ver K. Pierloot, J. Verhulst, P. Verbeke, 
L. G. Vanquickenbome, Inorg. Chem ., 1989, 28, 3059.) 

11.23 O composto trans-Fe(o-fen) 2 (NCS) 2 possui um momento 
magnetico de 0,65 magneton de Bohr a 80 K, aumentando 
com a temperatura para 5,2 magnetons de Bohr a 300 K. 

a. Considerando um momento magnetico apenas do spin, 
calcule o numero de eletrons desemparelhados nestas duas 
temperaturas. 

b. Como pode ser explicado o aumento no momento magnetico 
em fungao da temperatura? (Dica: ha tambem uma variagao 
significativa no espectro UV visfvel com a temperatura.) 

11.24 No espectro de absorgao do fon linear Ni0 2 2_ ha bandas atribu- 
ldas a transigoes d-d em aproximadamente 9000 e 16000 cm -1 . 

a. Usando o modelo de sobreposigao angular (Capitulo 10), 
preveja o padrao esperado de divisao dos orbitais d de 
nfquel neste fon. 

b. Justifique as duas bandas de absorgao. 

c. Calcule o valor aproximado do e a e e 7T . (Ver M. A. Hitch- 
man, H. Stratemeier, R. Hoppe, Inorg. Chem., 1988, 27, 
2506.) 

11.25 Os espectros de absorgao eletronica de uma serie de complexos 
de formula Re(CO) 3 (L)(DBSQ) [DBSQ = 3,5-diterf-butil-l,2- 
-benzo-semiquinona] mostra uma maxima unica no espectro 


visfvel. Os maximos de absorgao para tres destes complexos 
em solugao de benzeno sao mostrados. Absortividades molares 
tfpicas situam-se na faixa de 5000 a 6000 L mol -1 cm -1 . 



P(OPh) 3 

18250 

pph 3 

17300 

NEt 3 

16670 


Essas bandas, mais provavelmente, sao devidas a transferencia 
de carga para metal ou a transferencia de carga para o ligante? 
Explique resumidamente. (Ver F. Hard, A. Vlcek, Jr., Inorg. 
Chem., 1996, 35, 1257.) 

11.26 Os ions d 2 Cr0 4 4- , Mn0 4 3_ , Fe0 4 2_ e Ru0 4 2_ ja foram rela- 
tados. 

a. Qual deles tern o maior valor de A f ? Qual tern o menor? 
Explique resumidamente. 

b. Dos tres primeiros, qual fon tern a menor distancia de liga- 
gao metal-oxigenio? Explique resumidamente. 

c. As transigoes de transferencia de carga para os tres primei¬ 
ros complexos ocorrem em 43000, 33000 e 21000 cm -1 , 
respectivamente. Estas transferences de carga tern mais 
probabilidade de serem transigoes ligante-para-metal ou 
metal-para-ligante? Explique resumidamente. (Ver T. C. 
Brunhold, U. Giidel, Inorg. Chem., 1997, 36, 2084.) 

11.27. Uma solugao aquosa de Ni(N0 3 ) 2 e verde. A adigao de NH 3 
aquosa faz com que a cor da solugao mude para azul. Se 
for adicionada etilenodiamina a solugao verde, a cor muda 
para violeta. Explique as cores destes complexos. Elas sao 
coerentes com as posigoes esperadas destes ligantes na serie 
espectroqufmica? 

11.28 O fon pertecnetato, Tc0 4 _ , muitas vezes e usado para intro- 
duzir o Tc radioativo em compostos, alguns dos quais sao 
usados como marcadores de uso medico. Ao contrario do fon 
isoeletronico, permanganato vividamente roxo, o pertecnetato 
e vermelho muito palido. 

a. Descreva a absorgao mais provavel que da origem as cores 
nestes ions. Alem de uma descrigao por escrito, sua resposta 
deve incluir um esbogo dos nfveis de energia, mostrando 
como os orbitais d nos metais interagem com os orbitais do 
oxido para formar orbitais moleculares. 

b. Sugira por que Tc0 4 _ e vermelho, mas Mn0 4 _ e roxo. 

c. O fon manganato, Mn0 4 2_ , e verde. Com base em suas 
respostas para os itens a e b, fornega uma explicagao para 
esta cor. 

11.29 Uma solugao 2,00 x I0“ 4 M de Fe(S 2 CNEt 2 ) 3 (Et = C 2 H 5 ) em 
CHC1 3 a 25 °C tern bandas de absorgao em 350 nm (A = 2,34), 
514 nm (A = 0,532), 590 nm (A = 0,370) e 1540 nm (A = 0,0016). 

a. Calcule a absortividade molar para este composto em cada 
comprimento de onda. 

b. E mais provavel que essas bandas sejam devidas a transi¬ 
goes d-d ou a transigoes de transferencia de carga? Explique 
sua resposta. 

11.30 Use os seguintes dados espectrais para encontrar os sfmbolos 
do termo espectral para os estados fundamentais e excitados 
de cada especie e calcule o A fl eo parametro de Racah, B, 
para cada um. 
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Especies 

Bandas de absorgao (cm 

■» i 

[Ni(H 2 0) 6 ] 2+ 

8500 

15400 

26000 

[Ni(NH 3 ) 6 ] 2+ 

10750 

17500 

28200 

[Ni(OS(CH 3 ) 2 ) 6 ] 2+ 

7728 

12970 

24038 

[Ni(dma) 6 ] 2+ 

7576 

12738 

23809 


11.31 Para os compostos [Co(bipi) 3 ] 2+ e [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ , faga o 
seguinte: 

a. Encontre o simbolo do termo para o estado fundamental. 

b. Utilize o diagrama de Tanabe-Sugano para identificar as 
bandas espectrais previstas. 

c. Calcule a energia de estabilizagao do campo de ligante. 

d. Voce espera que haja bandas de absorgao largas ou estreitas 
nas regioes visfvel e UV? 

e. Faga o esbogo de um diagrama de mvel de energia MO 


para cada um. 



(cm ’) 

^(cm ’) 

[Co(bipi) 3 ] 2+ 

11300 

22000 

[Co(NH 3 ) 6 ] 3 - 

9000 

21100 


11.32 Nos complexos FeL(SC 6 H 5 ) e NiF(SC 6 H 5 ), onde F = hidro- 
tris(3,5-di-isopropilpirazolilborato) foram observadas bandas 
de transference de carga fortes HB(3,5-/-Pr 2 pz) 3 nas regioes de 
28000 a 32500 e de 20100 a 30000 cm -1 , respectivamente. Essas 
bandas tern maior probabilidade de serem TCFM ou TCMF? 
Explique, levando em consideragao as energias relativas dos 
orbitais dos metais nestes complexos. (Ver S. I. Gorelsky, E. 
Basumallick, J. Vura-Weis, R. Sarangi, K. O. Hodgson, B. Hed- 
man, K. Fujisawa, E. I. Solomon, Inorg. Chem ., 2005, 44 ,4947.) 

11.33 Varios modelos para o sitio ativo da ferro hidrogenase ligado 
covalentemente a um fotossensibilizador rutenio foram sinte- 


tizados como candidatos a redugao de proton guiada por luz. 
Um prototipo para esta classe de complexos apresenta um 
vinculador fenilacetileno entre as porgoes de ferro e rutenio 
da molecula (S. Ott, M. Borgstrom, M. Kritikos, R. Lomoth, 
J. Bergquist, B. Akermark, L. Hammarstrom, L. Sun, Inorg. 
Chem., 2004, 43, 4683). Faga um esbogo do complexo alvo. 
De tres motivos para a inclusao do vinculador fenilacetileno 
e determine as duas bandas mais intensas em seu espectro de 
absorgao eletronica (linha contmua no espectro). Explique 
resumidamente por que este complexo e incapaz de induzir a 
redugao dos protons. 



A/nm 


11.34 O complexo na Figura 11.18 induz com exito a redugao de 
protons fotoinduzida, mas com atividades muito baixas. Cite 
dois motivos por que o uso de ditiolatos monoimida naftaleno 
como o vinculador entre o fotossensibilizador e o sitio ativo 
para a redugao de protons foi considerado interesante. Que 
argumento espectral foi usado para justificar que o grupo porfi- 
rina zinco no estado fundamental nao interage eletronicamente 
com a porgao diferro deste complexo? 












C A P I T U L 0 


M2 


Quimica de coordenagao IV: 
rea§5es e mecanismos 




As reagoes de compostos de coordenagao sao compreendidas usando os mesmos conceitos fun¬ 
damentals aplicados a todas as reagoes. A quimica dos compostos de coordenagao e caracteris- 
tica porque (1) os complexos tern uma diversidade de geometrias relativamente grande e mais 
possibilidades de rearranjo e (2) os atomos de metais impoem uma variabilidade significativa 
sobre a reatividade de seus complexos. 

As reagoes de compostos de coordenagao podem ser divididas em (1) substituigao no centro 
de metal, (2) oxirredugao e (3) reagoes dos ligantes que nao modificam as ligagoes ao centro de 
metal. As reagoes que incluem rearranjos mais elaborados de estruturas dos ligantes sao descritas 
no Capitulo 14, dentro do contexto da quimica de organometalicos. 



12.1 Fundamentos 

Embora os primeiros quimicos nao conhecessem as estruturas dos compostos de coordenagao 
com que trabalhavam, eles realmente aprenderam a sintetizar complexos contendo metais. Werner 
e Jprgensen prepararam complexos especificos para testar suas hipoteses sobre as geometrias 
de coordenagao. Estes quimicos iniciaram a estrategia contemporanea de projetar reagoes para 
preparar complexos com estruturas, propriedades e aplicagoes especificas. Embora a capaci- 
dade de conceber condigoes de reagao adequada para obter produtos desejados ainda seja um 
desafio intelectual, a lista de reagoes conhecidas atualmente e longa o suficiente para fornecer 
orientagoes consideraveis. 

A razao fundamental para nossa analise da cinetica e mecanismos das reagoes no Capitulo 12 
e entender como os compostos de coordenagao podem interagir com outras especies para afetar 
a variagao quimica. As informagoes inferidas a partir desses estudos permitem conceber reagoes 
mais racionais, para otimizar a produtividade e reduzir a formagao de subprodutos indesejaveis. 

Vamos primeiramente rever os fundamentos dos mecanismos de reagao, em seguida, consi- 
deraremos as principals categorias de tais mecanismos e, por fim, descreveremos os resultados 
dos estudos mecamsticos. 

A teoria do estado de transi^ao descreve as reaqoes quimicas como a movimentaqao de uma 
energia minima (os reagentes), atraves de estruturas de energia superiores (estados de transigao, 
intermediaries) para outra energia minima (os produtos). E comum retratar as mudangas de ener¬ 
gia livre que acompanham as reagoes por meio de um diagrama de reagao coordenada, no qual 
a energia livre e representada no eixo y, e a progressao ao longo do eixo v representa a medida 

da reagao, evoluindo em ambas as diregoes. Na substituigao generica MX + Y-> MY + X, o 

diagrama comega na energia livre dos reagentes MX e Y como especies separadas. A medida 
que essas especies se encontram e reagem, as energias livres das estruturas resultantes mudam 
conforme a distancia M—X alonga (a ligagao se rompe) e a distancia M—Y encurta (formam- 
-se as novas ligagoes). Os diagramas da reagao coordenada geralmente apresentam uma forma 
concava, muito semelhante a uma montanha passando entre dois vales. Embora a complexidade 
dos esquemas de reagao coordenada possa variar muito, a via adotada entre os reagentes e os 
produtos e sempre o caminho de menor energia disponfvel e deve ser a mesma, independen- 
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Extensao da reagao 
(a) 



Extensao da reagao 
(b) 


FIGURA12.1 Perfis de energia 
e formagao de intermediarios. 
(a) Sem intermediario. A energia 
de ativagao e a diferenga de 
energia entre os reagentes e 
o estado de transigao. (b) Um 
intermediario esta presente em 
quantidades minimas na parte 
superior da curva. A energia de 
ativagao e medida no ponto 
maximo da curva. 


temente da diregao da reagao. Este e o principio da reversibilidade microscopica. A via de 
menor energia indo em uma diregao tambem deve ser a via de menor energia na diregao oposta. 

A estrutura de maior energia ao longo do caminho da reagao e chamada de estado de tran¬ 
sigao. Na Figura 12.1(a), a reagao progride por meio de um estado de transigao sem quaisquer 
estruturas com mmimos de energia local. Na Figura 12.1(b), uma estrutura, chamada de inter¬ 
mediario, e formada ao longo da via da reagao. Os intermediarios, diferentemente dos estados 
de transigao, as vezes sao detectaveis. A presenga de intermediarios indetectaveis pode permitir 
a aplicagao da aproximagao do estado estacionario durante a analise da cinetica da reagao 
(Segao 12.3.1), em que a concentragao do intermediario e considerada como extremamente 
pequena e essencialmente imutavel durante grande parte da reagao. 

Experimentos cineticos sao realizados para determinar diversos parametros que apontam 
para o mecanismo de reagao. A ordem de cada reagente, indicada pela forga da concentragao do 
reagente na equagao diferencial que descreve como sua concentragao muda em fungao do tempo, 
indica como a velocidade da reagao esta ligada a uma mudanga na concentragao do reagente. A 
constante de velocidade, uma constante de proporcionalidade que relaciona a velocidade da 
reagao com as concentragoes dos reagentes, e dependente da temperatura. Pelo estudo de uma 
reagao em diferentes temperaturas, podem ser encontradas a energia livre de ativagao e seus 
componentes, a entalpia e a entropia de ativagao. Esses parametros permitem que sejam formu- 
ladas novas hipoteses sobre os mecanismos e as alteragoes da energia ao longo da via da reagao. O 
exame da dependencia da pressao sobre as velocidades de reagao fornece o volume de ativagao, 
que oferece uma visao sobre se o estado de transigao e maior ou menor do que os reagentes. 

Mesmo para as reagoes termodinamicamente favoraveis (AG° < 0), uma energia de ativagao 
grande significa que a reagao sera lenta. Para reagoes termodinamicamente desfavoraveis (A G° > 0), 
ate mesmo uma reagao rapida (com a energia de ativagao pequena) e improvavel de ocorrer. A 
velocidade de reagao depende da energia de ativagao, tal como na equagao de Arrhenius: 



k = Ae RT 


Tres diagramas de reagao coordenada genericos encontram-se na Figura 12.2. Em (a) e (b), 
as reagoes tern constantes de equilibrio grandes e positivas, ja que AG < 0. Ambas as reagoes 
sao espontaneas. No entanto, em (a), E A e grande, de modo que a reagao e lenta. A reagao (b) 
apresenta um intermediario na energia minima perto do topo da curva. Em (c), a reagao pode 
ocorrer rapidamente, por causa da energia de ativagao baixa, mas tern uma constante de equi¬ 
librio pequena, porque AG > 0. 



(a) 


(b) 


(c) 


FIGURA 12.2 Diagramas de coordenadas da reagao. (a), (b) A grande energia de ativagao dificulta a velocidade de 
reagao, mesmo se o equilibrio favorecer os produtos, uma vez que AG < 0. (c) A menor energia de ativagao facilita 
uma reagao mais rapida, mas o equilibrio favorece os reagentes, uma vez que AG > 0. Em (b), o intermediario e 
potencialmente detectavel. 



Extensao da reagao 
(a) 



Extensao da reagao 
(b) 


FIGURA 12.1 Perfis de energia 
e formagao de intermediarios. 
(a) Sem intermediario. A energia 
de ativagao e a diferenga de 
energia entre os reagentes e 
o estado de transigao. (b) Um 
intermediario esta presente em 
quantidades minimas na parte 
superior da curva. A energia de 
ativagao e medida no ponto 
maximo da curva. 
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12.2 Reagdes de substituigao 

A substituigao de ligante e um passo importante em muitas reagoes de compostos de coordena- 
gao. Essas reagoes tem sido objeto de extensos estudos cineticos e mecamsticos. 

12.2.1 Compostos labeis e inertes 

Muitas reagoes exigem substituigao de um ligante por outro. Uma classe bem estudada de reagoes 
de substituigao envolve os ions metalicos aquosos ([M(H 2 0) m ]^ + ) como reagentes. Estas reagoes 
podem produzir produtos coloridos, usados para identificar ions metalicos: 

[Ni(H 2 0) 6 ] 2+ + 6 NH 3 ^ [Ni(NH 3 ) 6 ] 2+ + 6 H 2 0 

verde azul 

[Fe(H 2 0) 6 ] 3+ + SCN“ [Fe(H 2 0) 5 (SCN)] 2+ + H z O 

violeta muito pal i do vermelho 

As reagoes de substituigao de ligantes envoivendo [M(H 2 0) w ] w+ sao rapidas e geralmente 
formam especies que tambem sofrem reagoes rapidas. A adigao de HN0 3 , NaCl, H 3 P0 4 KSCN 
e NaF sucessivamente a uma solugao de Fe(N0 3 ) 3 • 9H 2 0 representa um exemplo classico. A 
solugao inicial e amarela devido a presenga de [Fe(H 2 0) 5 (0H)] 2+ e outros complexos de Fe(III) 
contendo agua e hidroxido ligantes derivados da hidrolise de [Fe(H 2 0) 6 ] 3+ . Embora os comple¬ 
xos exatos formados e suas concentragoes de equilibrio dependam das concentragoes dos ions 
envolvidos, estes produtos sao representativos: 

[Fe(H 2 0) 5 (OH)] 2+ + H + -> [Fe(H z O) 6 ] 3+ 

amarelo incolor (violeta muito palido) 

[Fe(H 2 0) 6 ] 3+ + CF-» [Fe(H 2 0) 5 (Cl)] 2+ + H 2 0 

amarelo 

[Fe(H 2 0) 5 (Cl)] 2+ + P0 4 3 "-> Fe(H 2 0) 5 (P0 4 ) + CF 

incolor 

Fe(H 2 0) 5 (P0 4 ) + SCN"-» [Fe(H 2 0) 5 (SCN)] 2+ + P0 4 3 " 

vermelho 

[Fe(H 2 0) 5 (SCN)] 2+ + F“-> [Fe(H 2 0) 5 (F)] 2+ + SCN“ 

incolor 


Embora o destino destas reagoes seja parcialmente regido por forgas de ligagao relativas 
entre Fe(III) e os ligantes de entrada e partida, o exame das reagoes de troca de agua 

[M(H 2 0)J« + + H 2 18 0 — [M(H 2 0) m _i(H 2 18 0)]" + + H 2 0 

e informativo, uma vez que as ligagoes rompidas e feitas durante a substituigao tem forgas essen- 
cialmente identicas. 1 As constantes de velocidade de troca de agua (Tabela 12.1) variam muito 
em fungao do ion metalico. 


1 H 2 17 0 tambem pode ser usado. 
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TABELA 12.1 Constantes de velocidade para troca de agua em [M(H 2 0) 6 ] #1+ ] 



[Ti(H 2 0) 6 ] 3+ 

[V(H 2 o) 6 ] 3+ 

[V(H 2 o) 6 ] 2+ 

[Cr(H 2 0) 6 ] 3+ 

[Cr(H 2 0) 6 ] 2+ 

[Fe(H 2 0) 6 ] 3+ 

[Fe(H 2 0) 6 ] 2+ 

[Co(H 2 0) 6 ] 2+ 

[Ni(H 2 0) 6 ] 2+ 

[Cu(H 2 0) 6 ] 2+ 

[Zn(H 2 0) 6 ] 2+ 


1,8 x 10 5 
5,0 x 10 2 
8,7 x 10 1 

2.4 x 10- 6 
> 10 8 

1,6 x 10 2 

4.4 x 10 6 
3,2 x 10 6 
3,2 x 10 4 
4,4 x 10 9 

> 10 7 



*Estas configurates assumem uma geometria octaedrica, mesmo em casos onde uma distor^o Jahn-Teller e prevista. 
Dados de Jordan R. B. Jordan, Reaction Mechanisms of Inorganic and Organometallic Systems, 3 rd ed., Oxford (New York), 2007, p. 84. 

As constantes de velocidade como aquelas apresentadas na Tabela 12.1 sao conhecidas por 
muitas reagoes de substituigao, e tendencias gerais nas velocidades destas reagoes foram corre- 
lacionadas com a configuragao eletronica do complexo inicial. As constantes de velocidade para 
troca de agua diferem em mais de treze ordens de grandeza para [Cr(H 2 0) 6 ] 3+ e [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ ! 
Tambem e intrigante que [V(H 2 0) 6 ] 3+ sofra a troca de agua, aproximadamente seis vezes mais 
rapidamente que [V(H 2 0) 6 ] 2+ , muito embora seja esperado que a perda de ligante de um ion V(III) 
sera mais dificil do que de um ion V(II), com base em um argumento eletrostatico. Complexos, 
tais como [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ , que reagem rapido, trocando essencialmente um ligante por outro dentro 
do tempo de mistura dos reagentes, sao classificados como labeis. Um complexo labil tern uma 
energia de ativagao muito baixa para a substituigao de ligante. Taube 1 sugeriu uma meia-vida 
de reagao (o tempo que leva para a concentragao do composto inicial diminuir pela metade) de 
um minuto ou menos como o criterio para caracterizar a labilidade. Os compostos que reagem 
mais lentamente sao chamados inertes. Dentro desse contexto, um composto inerte nao resiste 
a substituigao do ligante. Ele simplesmente tern uma reagao mais lenta, com uma maior energia 
de ativagao para a substituigao do ligante. Estes termos cineticos devem ser diferenciados das 
descrigoes termodinamicas estavel e instavel. Uma especie tal como [Fe(H 2 0) 5 (F)] 2+ e muito 
estavel - tern uma constante de equilibrio grande para formagao - mas tambem e labil. Por outro 
lado, hexaaminocobalto (3+) e termodinamicamente instavel em acido: 


[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ + 6 H 3 0 + - > [Co(H z O) 6 ] 3+ + 6 NH 4 + (A G° < 0) 


Mas [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ reage muito lentamente e, portanto, e inerte (a energia de ativagao para 
a reagao acima e alta). Tanto os parametros termodinamicos quanto cineticos sao necessarios 
para entender o comportamento quimico. 11 Para maior clareza, os complexos podem ser descritos 
como cineticamente labeis ou inertes. 

Werner estudou compostos de Co(III), Cr(III), Pt(II) e Pt(IV), porque sao inertes e mais 
facilmente caracterizados do que os compostos labeis. Grande parte deste capitulo discute os 
compostos inertes. Os compostos labeis foram estudados extensivamente, mas seu estudo requer 
tecnicas capazes de lidar com complexos com tempos de vida muito curtos. 

Tal como sugerido pela Tabela 12.1, regras gerais podem ser tragadas para estruturas eletroni- 
cas inertes e labeis. Os complexos octaedricos inertes sao geralmente aqueles com altas energias de 


11 Um exemplo classico dessa distingao vital envolve alotropos grafite e diamante do carbono. Em condigoes ambiente, o 
grafite e mais termodinamicamente estavel do que o diamante (AG° < 0 para diamante h grafite). No entanto, a constante de 
velocidade para essa conversao e extremamente pequena, dai o adagio (cineticamente, inspirado) “diamantes sao etemos”. 
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TABELA 12.2 Classificagao dos mecanismos de substituigao para complexos octaedricos 



Mecanismo estequiometrico 


Intermediario pentacoordenado 

Intermediario septacoordenado 

Mecanismo fntimo 

dissociativo para reagente 

associativo para reagente 


octaedrico 

octaedrico 

Ativagao dissociativa 

Ativagao associativa 

4 

A 


estabilizagao do campo ligante (Segao 10.3.3), especificamente aqueles com estruturas eletronicas 
d 3 ou d 4 ate d 6 de spin baixo. Essas configuragoes nao tem eletrons nos orbitais e g9 e pelo menos 
um eletron em cada orbital t 2g . A classificagao inerte de d 3 e exibida na Tabela 12.1. [Cr(H 2 0) 6 ] 3+ 
sofre troca de agua extremamente lenta em relagao ao [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ d 4 de spin alto, e [V(H 2 0) 6 ] 2+ 
reage mais lentamente do que [V(H 2 0) 6 ] 3+ . Com ligantes de campo forte, atomos d 8 geralmente 
formam complexos quadrado-planares inertes. Compostos com outras configuragoes d tendem a 
ser instaveis, com uma grande variedade de constantes de velocidade de reagao de substituigao. 


Reagoes lentas (inertes) 

Velocidade moderada 

Reagoes rapidas (labeis) 

d 3 ; d 4 , d 5 e d 6 de spin baixo 

d 8 de campo forte (quadrado-planar) 

d 8 de campo fraco 

d 1 , d 2 ; d 4 , d 5 c d (l de spin alto 

d 1 , cf>, d w 


12.2.2 Mecanismos de substituigao 

Langford e Gray 2 descreveram um leque de possibilidades para as reagoes de substituigao 
(Tabela 12.2). Em um extremo, o ligante de saida se vai e um intermediary com um numero de 
coordenagao menor e formado, um mecanismo rotulado de dissociagao, D. No outro extremo, o 
ligante de entrada liga-se ao complexo, e um intermediary com um numero maior de coordena¬ 
gao e formado em um mecanismo rotulado de associagao, A. Entre os dois extremos encontra- 
-se o mecanismo de troca, /, em que o ligante de entrada auxilia na reagao, mas nao aparecem 
intermediarios detectaveis. Quando o grau de assistencia e pequeno e a reagao e essencialmente 
dissociativa, chama-se troca dissociativo, I d . Quando o ligante de entrada comega formando 
uma ligagao com o atomo central antes de a ligagao do ligante de partida ser enfraquecida sen- 
si velmente, e chamado de troca associativo, I a . Muitas reagoes sao descritas por mecanismos 
/ ou I d , em vez de A ou D , quando as evidencias cineticas apontam para a associagao ou dis¬ 
sociagao, mas a detegao de intermediarios nao e possivel. As categorias D, A e I sao chamadas 
mecanismos estequiometricos. A distingao entre processos de ativagao que sao associativos 
ou dissociativos e chamada de mecanismo intimo. As semelhangas nos perfis de energia para 
reagoes associativas e dissociativas (Figura 12.3) mostram que inequivocamente a diferenciagao 
entre esses mecanismos pode ser desafiadora. 


03 

C 


m 


Extensao da reagao 



(a) 


Extensao da reagao 



(b) 


12.3 Consequencias cineticas das vias de reagao 

Este capitulo descreve exemplos em que a lei de velocidade e usada para propor mecanismos de 
reagao. Fornecemos dois tipos de informagoes: (1) as informagoes usadas para propor mecanis¬ 
mos e (2) reagoes especificas para as quais os mecanismos sao conhecidos com altos niveis de 
confianga. O primeiro e necessario para examinarmos criticamente dados para outras reagoes. 
O segundo e util, pois forma uma base de conhecimentos para elucidar novas reagoes. Cada 
mecanismo de substituigao, Z),/eA, sera descrito com sua lei de velocidade. 111 


FIGURA 12.3 Perfis de energia 
para reagoes dissociativas e 
associativas. (a) Mecanismo 
dissociativo. 0 intermediario 
tem um numero de coordena¬ 
gao menor do que o reagente. 
(b) Mecanismo associativo. 0 
intermediario tem um numero 
de coordenagao maior do que o 
reagente. 


111 Nas reagoes do presente capitulo, X ira indicar o ligante que esta deixando um complexo, Y, o ligante que esta entrando 
e L, qualquer ligante que permaneqa inalterado durante a reagao. Em caso de troca do solvente, o X, Y e L podem ser da 
mesma especie. As cargas serao omitidas ao usar X, Y e L, mas essas especies podem ser ions. Os exemplos gerais serao 
geralmente hexacoordenados. Outros numeros de coordenagao podem ser tratados da mesma forma. 
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Quimica de coordenagao IV: reaches e mecanismos 


12.3.1 Dissocia^ao (D) 

Em uma reagao dissociativa ( D ), o primeiro passo e a perda de um ligante para formar um inter¬ 
mediary com um numero de coordenagao mais baixo. As adigoes subsequentes de um ligante 
novo (Y) ou do grupo de saida (X) sao duas vias de reagao possiveis para este intermediary: 

ml 5 x ml 5 + X 

k-1 

ML 5 + Y —^ ML 5 Y 

O exame da possibilidade de um mecanismo D normalmente requer a aproximagao de 
estado estacionario. Essa aproximagao assume que uma concentragao extremamente pequena 
(e constante) do intermediary, ML 5 , esteja presente durante a reagao, assumindo que as velo- 
cidades de formagao e de consumo do intermediary sejam iguais. Se essas velocidades forem 
iguais, a mudanga no [ML 5 ] deve ser igual a zero (e esta especie nao pode se acumular) durante 
a reagao. Expresso como uma equagao de velocidade, 

J[ML 5 ] 

= h[ML 5 X] - *_![ML 5 ][X] - & 2 [ML 5 ][Y] = 0 
dt 

Resolvendo para [ML 5 ], 


[ML 5 ] = 


^[ML 5 X] 
k- \ [X] + k 2 [Y] 


e substituindo na lei de velocidade para a formagao do produto, 


J[ML 5 Y] 

dt 


= £ 2 [ML 5 ][Y] 


chega-se a lei de velocidade: 


J[ML 5 Y] _ ^![ML 5 X][Y] 
dt ~ ik_i[X] + k 2 [ Y] 


Evidencias de que as condigoes associadas com a aproximagao do estado estacionario estao 
presentes, e que um mecanismo D pode ser eficaz, incluem uma dependencia inversa entre a 
velocidade de formagao de [ML 5 Y] e a concentragao de X, conforme indicado na lei da velo¬ 
cidade mencionada. Esta derivagao prediz que a presenga de X devera reduzir a velocidade de 
formagao de [ML 5 Y], desde que o intermediary ML 5 reaja com X em uma velocidade seme- 
lhante ou maior do que Y reage com ML 5 . 

Um mecanismo D com base na derivada da lei da velocidade ira expor uma dependencia 
complicada entre [X] e [Y] que tern dois casos limitantes descritos abaixo. Estudos que variam 
sistematicamente as concentragoes tanto de X quanto de Y fornecem a melhor evidencia para 
um mecanismo dissociativo. Em [Y] alto, o sistema ira mostrar a cinetica de saturagao, em que 
a velocidade de reagao depende apenas de [ML 5 X]. 


J[ML 5 Y] _ ^[MLsXjm 
~~dt ~ &_! [X] 


J[ML 5 Y] 

dt 


^[MLsX] 


Se [X] » [Y] de modo que Se [Y] » [X] de modo que 
k—i [X] » k 2 [ Y] k 2 [ Y] » k—i [X] 


Enquanto os dados experimentais que exibem esses relacionamentos apoiam tanto a vali- 
dade da aproximagao do estado estacionario quanto um mecanismo de substituigao de D , a con¬ 
centragao extremamente baixa de [ML 5 ] que se forma na base desta aproximagao impossibilita 
a detecgao deste intermediary em muitos casos. 













12.3 Consequencias cineticas das vias de reagao 


12.3.2 Troca (/) 

Uma reagao de troca (/) em sua forma mais simples e uma substituigao direta do grupo de saida 
pelo grupo de entrada, que nao e possivel prosseguir por meio de um intermediary, mas, sim, 
por um estado de transigao unico levando a conversao de reagentes em produtos. 

ML 5 X + Y —^ ML 5 Y + X 


Se a reagao de substituigao for irreversivel, um mecanismo de troca ira expor a cinetica de 
segunda ordem, sendo de primeira ordem em [ML 5 X] e primeira ordem em [Y]. 


J[ML 5 Y] 

dt 


= k\ [ML 5 X] [ Y] 


Se a reagao de troca for reversivel, um tratamento mais complicado e necessario para lidar 
com a abordagem para o equilibrio resultante. Uma condigao experimental comum e empregar [ Y] 
e [X] altos para aproximar a reagao como um par de reagoes de pseudoprimeira ordem opostas. 

ML 5 X + Y ML 5 Y + X 

k-y 


J[ML 5 X] 

dt 


J[ML 5 Y] 

dt 


= ^[ML 5 X] - L![ML 5 Y] 


Se [X] e [Y] forem grandes 


Espenson forneceu mais informagoes sobre este tratamento cinetico. * IV Os mecanismos I e D 
podem ser diferenciados em principio, uma vez que o aumento de [Y] nao conduzira a cinetica 
de saturagao com I como previsto quando um mecanismo D e eficaz. 

Duas variagoes sobre o mecanismo de troca sao I d , troca dissociativa e I Q , troca associa¬ 
tiva. A diferenga sao as forgas relativas das ligagoes M—X e M—Y no estado de transigao. Se 
a ligagao entre o metal e o ligante de entrada for mais importante no estado de transigao, ela 
sera um mecanismo 7 fl . Se o rompimento da ligagao entre o metal e o ligante de saida for mais 
importante no estado de transigao, sera um mecanismo I d . 


12.3.3 Associate) (A) 

Em uma reagao associativa, a formagao de um intermediary com um numero de coordenagao 
maior e o passo determinante da velocidade. Este primeiro passo e seguido por uma reagao mais 
rapida, em que o ligante de saida e perdido: 

ML 5 X + Y ML 5 XY 

k -1 

ml 5 xy ——> ML 5 Y + X 


A aproximagao de estado estacionario, que pressupoe que [ML 5 XY] seja extremamente 
pequeno, resulta em cinetica de segunda ordem, independentemente da concentragao de Y: 


J[ML 5 Y] 

dt 


kMML 5 X][Y] 

k-i + k 2 


= £[ML 5 X][Y] 


EXERCICIO 12.1 


Mostre que a equagao anterior e o resultado da aproximagao de estado estacionario para uma 
reagao associativa. 


k\ 

IV A determinagao da constante de equilibrio (K = ~—) ajuda nesses estudos, conforme descrito em J. H. Espenson, 
Chemical Kinetics and Reaction Mechanisms, McGraw-Hill, New York, 1981, pp. 45-48. 
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Como a cinetica de segunda ordem tambem e compativel com uma reagao de troca irrever- 
sivel, a atribuigao inequivoca de um mecanismo A requer a detegao do intermediary [ML 5 XY]. 
Essa detecgao em geral e extremamente desafiadora, com base na baixa concentragao prevista 
para [ML 5 XY] durante a reagao. 

12.3.4 Complexos de pre-associagao 

Como mencionado acima, um aspecto que dificulta os estudos mecamsticos e quando varias vias 
resultam em cinetica de reagao similar, tornando as vias dificeis de serem diferenciadas uma da 
outra. Tal complicagao da-se quando ocorre um rapido equilibrio entre o ligante de entrada e 
o reagente hexacoordenado, para formar um par de ions ou complexo de pre-associagao. v Essa 
especie entao reage para formar produtos e liberar o ligante inicial. 

ML 5 X + Y ML 5 X • Y 

k -1 

ML 5 X • Y ML 5 Y + X 

As grandezas relativas dessas constantes de velocidade levam a diferentes cenarios. Se kj e k_ } forem 
grandes em relagao a k 2 , o primeiro passo pode ser considerado um equilibrio (com K x =k x > k_ { ) 
que pode ser tratado independentemente do segundo passo. O complexo de pre-associagao do 
intermediary pode ser detectavel com base nas grandezas relativas de k x ek_ v A detecgao deste 
intermediary fornece elementos comprobatorios para esse mecanismo de substituigao e pode 
permitir o calculo de K v 

No caso em que o intermediary e indetectavel (k 2 e comparavel em grandeza a k x e k_ x ), mas 
ainda se mantem um pre-equilibrio rapido, a aplicagao da aproximagao do estado estacionario 
para [ML 5 • Y] gera a relagao 

J[ML 5 X • Y] 

---= ^[ML 5 X][Y] - LjIMLsX- Y] - ^ 2 [ML 5 X • Y] = 0 

at 

Se [Y] 0 = [Y] durante a reagao (um [Y] muito alto em relagao a [ML 5 X] e empregado), a 
formagao do complexo de pre-associagao pode ser grande o suficiente para alterar significativa- 
mente [ML 5 X], mas nao [Y]. Neste caso, e util expressar [ML 5 X] em termos de concentragao 
do reagente metal inicial total [M] 0 : 

[M] 0 = [ML 5 X] + [ML 5 X • Y] 

A substituigao na equagao de aproximagao do estado estacionario acima fornece 


£i([M] 0 - [ML 5 X-Y])[Y] 0 - /^[ML^X • Y] - & 2 [ML 5 X* Y] = 0 


A equagao da velocidade final apos o rearranjo e a substituigao de K ] = — torna-se 

k -1 


J[ML 5 Y] 

dt 


= ^ 2 [ML 5 X • Y] = 


k 2 K x [ M] 0 [Y] 0 


_ s k 2 K,[ M] 0 [Y] 0 

1 +^[Y] 0 +(k 2 /k-i) ~ 1+XitYJo 


como k 2 /k_ x geralmente e pequeno em relagao aos outros termos no denominador. 

K x pode ser estimado teoricamente, se o [ML 5 X • Y] proposto for indetectavel. Embora 
esses calculos estejam alem do escopo deste texto, os dois termos no denominador dessa lei 
de velocidade simplificada, 1 e X x [Y] 0 , podem ter a mesma magnitude. Em [Y] alto, a lei de 
velocidade acima e simplificada para 


J[ML 5 Y] 

dt 


£ 2 [M ] 0 


v Embora seja relativamente simples imaginar um par de ions entre especies de cargas opostas, a forga motriz para a for¬ 
magao de um complexo de pre-associagao complexa envolvendo especies neutras pode ser as interagoes dipolo-dipolo. 
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que apresenta a mesma relagao como um mecanismo D quando [Y] e muito grande, tornando os 
mecanismos que envolvem complexos de pre-associaqao dificeis de distinguir dos mecanismos 
D. Neste caso, e importante ser capaz de controlar a concentragao do grupo de saida X para 
determinar seu impacto sobre a velocidade. 

12.4 Evidencias experimentais na substitui^ao octaedrica 

Agora, vamos considerar as evidencias adicionais usadas para apoiar os argumentos mecamsticos. 

12.4.1 Dissociagao 

No caso de um mecanismo dissociativo, um complexo octaedrico perde um ligante (X) para 
produzir um estado de transigao pentacoordenado, e o ligante de entrada finalmente preenche 
o sitio de vacancia para formar o produto octaedrico. As classificagoes inerte e labil (Segao 
12.2.1) foram explicadas parcialmente pela teoria do campo ligante, com base no calculo da 
mudanga de EECL (10.3.3) entre o reagente octaedrico e o estado de transigao pentacoordenado 
(quadrado-piramidal ou trigonal-bipiramidal) presumido. O desafio consiste em avaliar como os 
orbitais moleculares com alto carater orbital d se dividirao em decorrencia de uma mudanga na 
geometria de O h para C 4v . A divisao desses niveis e uma fungao dos ligantes e a extensao com a 
qual os quatro ligantes que compoem o quadrado-piramidal curvam-se afastando-se do ligante 
axial. A Figura 12.4 fornece uma possibilidade comumente adotada. 3 

A Tabela 12.3 mostra a energia de ativagao de campo do ligante (EACL), definida como 
a diferenga entre a EECL do estado de transigao do quadrado-piramidal e a EECL do reagente 
octaedrico. As EACLs para estados de transigao trigonal-bipiramidal sao geralmente as mesmas 
ou maiores do que aquelas para estados de transigao quadrado-piramidais. Esses calculos for- 
necem informagoes sobre quais configuragoes eletronicas em complexos octaedricos resultam 
em menores barreiras para a dissociagao do ligante. Embora outros fatores sejam necessarios 
para compreender a cinetica de reagoes de substituigao dissociativas, os valores de EACL se 
correlacionam razoavelmente bem com as classificagoes da Segao 12.1.1. Os maiores valores da 
EACL (mais positivos) estao associados com d 3 e d 4 d 5 e d 6 de spin baixo; todos esses ions sao 
classificados como inertes, segundo as barreiras de ativaqao relativamente altas previstas para a 
dissociaqao do ligante de complexos octaedricos desses ions. Os parametros de EACL negativo 
preveem as baixas barreiras de ativaqao para a dissociaqao e estao associados com ions classi¬ 
ficados como labeis. Essa abordagem nao se adapta bem a ions d 8 , mas esses ions geralmente 
nao formam complexos octaedricos. 


A 


E 

0 


(e , 0,600 A ) 

v g’ ’ o’ 



(t 2g - 0,400 A o )- 



yz 


2 2 
x—y 


(b v 0,914 A e ) 


z 2 (a v 0,086 A o ) 

"(i’’-0,086 ’a’) 


xz 



(e v —0,457 A 0 ) 


FIGURA 12.4 Varia^aonos 
niveis de energia (em termos 
de A 0 ) sobre a dissociagao do 
ligante de ML 6 octaedrico para 
ML 5 quadrado-piramidal. vl 


VI Embora quantificar essas variaqoes nas energias orbitais esteja alem do escopo deste texto, e razoavel que o orbital d z 2 
deve se tornar menos antiligante apos a remoqao de um ligante ao longo do eixo z. Esses orbitais mudam de simetria e g 
para a l pela dissociaqao de ligante, e posteriormente participam da mistura com os orbitais p z e s tambem, diminuindo 
ainda mais sua energia. Em complexos C 4v de campo forte, os eletrons ocupam os quatro orbitais inferiores isoladamente 
para configuraqoes d l -d A , entao duplamente, com o orbital b x desocupado ate atingir uma configuraqao d 9 . 
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TABELA 12.3 Energias de ativagao de campo ligante 



Campos fortes (unidades de A c 

,) 

Campos fracos (unidades de A 0 ) 

Sistema 

EECL octaedrico 

EECL quadrado- 
-piramidal 

EACL 

EECL 

octaedrico 

EECL quadrado- 
-piramidal 

EACL 

d° 

0 

0 

0 

0 

0 

0 

d 1 

-0,400 

-0,457 

-0,057 

-0,400 

-0,457 

-0,057 

cf 

-0,800 

-0,914 

-0,114 

-0,800 

-0,914 

-0,114 

d 3 

-1,200 

-1,000 

0,200 

-1,200 

-1,000 

0,200 

d 4 

-1,600 

-0,914 

0,686 

-0,600 

-0,914 

-0,314 

d 5 

-2,000 

-1,371 

0,629 

0 

0 

0 

d 6 

-2,400 

-1,828 

0,572 

-0,400 

-0,457 

-0,057 

d 1 

-1,800 

-1,914 

-0,114 

-0,800 

-0,914 

-0,114 

d s 

-1,200 

-1,828 

-0,628 

-1,200 

-1,000 

0,200 

d 9 

-0,600 

-0,914 

-0,314 

-0,600 

-0,914 

-0,314 

d'° 

0 

0 

0 

0 

0 

0 


Para um estado de transigao quadrado-piramidal, EACL = EECL quadrado-piramidal - EECL octaedrico, somente para doador -cr. 


Fatores estericos e eletronicos tambem influenciam as velocidades de rea 9 ao de substituigao 
dos complexos octaedricos. As desigualdades abaixo indicam velocidades relativas para troca 
do ligante por meio de mecanismos dissociativos presumidos. 

1. Estado de oxidagao do (on central . Atomos centrais com estados de oxida9ao mais eleva- 
dos tern velocidades de troca do ligante mais lentas. 

[A1F 6 ] 3 “ > [SiF 6 ] 2_ > [PF 6 r > SF 6 

3+ 4+ 5+ 6+ 

[Na(H 2 0)„] + > [Mg(H 2 0)„] 2+ > [A1(H 2 0) 6 ] 3+ 

1+ 2+ 3+ 

2. Raio ionico. Ions menores tern velocidades de troca mais lentas. 

[Sr(H 2 0) 6 ] 2+ > [Ca(H 2 0) 6 ] 2+ > [Mg(H 2 0) 6 ] 2+ 

112 pm 99 pm 66 pm 


Essas duas tendencias sao atribuidas a uma maior atra 9 ao eletrostatica entre o atomo central 
e os ligantes. Uma forte atra 9 ao mutua vai atrasar uma rea 9 ao ocorrendo atraves de um meca- 
nismo dissociativo, porque o rompimento da liga 9 ao entre o metal e o ligante de partida e neces- 
sario no passo determinante da velocidade. Apesar dos tamanhos relativamente pequenos de ions 
2+ da primeira fila de metais de trans^ao, todos formam complexos labeis [M(H 2 0) 6 ] 2+ que 
trocam rapidamente de ligantes aqua com a agua do solvente. As meias-vidas para [M(H 2 0) 6 ] 2+ 
em solu 9 ao aquosa (o tempo necessario para metade os complexos sofrerem a troca) sao menores 
do que um segundo. A medi 9 ao de tais rea 9 oes rapidas e feita por metodos de relaxamento. 4 
Os complexos aqua de cations de metais alcalinos apresentam meias-vidas muito curtas (10 -9 
segundos ou menos). Dos ions 2+ de metais de transi 9 ao da primeira fila, apenas Be 2+ e V 2+ tern 
meias-vidas de ate 0,01 segundo. Para compara 9 ao, Al 3+ tern uma meia-vida se aproximando de 
1 segundo e Cr 3+ inerte tern uma meia-vida de oitenta horas. 

A evidencia que apoia um mecanismo dissociativo inclui: 5-8 

1. A velocidade de rea 9 ao muda apenas um pouco com as mudan 9 as no ligante de entrada. Em 
muitos casos, as velocidades de aqua 9 ao (substitu^ao por agua) e de ana 9 ao (substitui 9 ao 
por um anion) sao comparaveis. Se a dissocia 9 ao do ligante for o passo determinante da 
velocidade, o grupo de entrada nao deve ter nenhum efeito sobre a velocidade da rea 9 ao. 
Quanto uma constante de velocidade pode mudar antes que nao seja mais considerada 
comparavel? Mudan 9 as nas constantes de velocidade de menos dez vezes sao geralmente 
consideradas suficientemente semelhantes ao fazer estas analises. 
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2. Tornar a carga do complexo reagente mais positiva diminui a velocidade de substituigao. A 
atragao eletrostatica entre um ion metalico e os eletrons doadores dos ligantes aumenta a 
medida que a carga do complexo torna-se mais positiva, diminuindo a velocidade de disso- 
ciagao do ligante. 

3. O aglomeramento esterico sobre o complexo reagente aumenta a velocidade de dissociagao 
do ligante. Quando ligantes do reagente estao aglomerados, a perda de um dos ligantes e 
facilitada. Por outro lado, se a reagao tern um mecanismo Aou/ fl ,o aglomeramento esterico 
interfere com o ligante de entrada e retarda a reagao. 

4. A velocidade de reagao se correlaciona com a forga de ligagao metal-ligante do grupo de 
saida, em uma relagao linear de energia livre (RLEL, Segao 12.4.2). 

5. O volume de ativagao, AV^, a mudanga no volume durante a formagao do complexo ativado, 
e medido pela determinagao de quanto a constante de velocidade muda em fungao das 
mudangas de pressao. Os mecanismos dissociativos geralmente resultam em valores positi- 
vos para AV flf porque uma especie se divide em dois no passo determinante da velocidade e 
mecanismos associativos resultam em valores negativos porque duas especies se combinam 
neste passo, com um volume de estado de transigao presumivel menor do que o total para os 
reagentes. E preciso ter cautela ao interpretar os efeitos de volume para explicar os efeitos 
de solvatagao, principalmente de ions altamente carregados. 


12.4.2 Relagoes lineares de energia livre 

Os efeitos cineticos sao relacionados aos efeitos termodinamicos por relagSes lineares de ener¬ 
gia livre (RLEL). 9 Uma RLEL pode ser observada quando a forga de ligagao metal-ligante 
(correlacionada a um parametro termodinamico) desempenha um papel importante na determi¬ 
nagao da velocidade de dissociagao de um ligante (correlacionada com um parametro cinetico). 
Quando isso e verdade, um grafico do logaritmo das constantes de velocidade para [ML 5 X] n+ 
+ reagoes de substituigao de Y, onde X e variado, mas Y nao, versus o logaritmo das constantes 
de equilibrio [ML 5 X] n+ + Y v [ML 5 Y] m+ + X e linear. vn A equagao de Arrhenius para a 
dependencia da temperatura das constantes de velocidade e a equagao para a dependencia da 
temperatura das constantes de equilibrio justifica esta correlagao. 


In k 


E a 

In A - — 
RT 


In K 


-A H° A S° 

- 1 - 

RT R 


cinetica 


termodinamica 


Se o fator pre-exponencial, A e a variagao de entropia, A S' 0 , forem muito semelhantes para a 
serie de reagoes de substituigao consideradas, e a energia de ativagao, E A , depender da entalpia 
de reagao, A H°, vai haver uma correlagao linear entre In k e In K. Uma linha reta em um piano 
tao harmonico e evidencia indireta de uma forte influencia do parametro termodinamico, A H°, 
sobre a energia de ativagao da reagao. Uma ligagao mais forte entre um metal e um grupo de saida 
resulta em uma maior energia de ativagao, uma conexao logica para um mecanismo dissociativo. 
A Figura 12.5 mostra um exemplo obtido da hidrolise do [Co(NH 3 ) 5 X] 2+ : 

[Co(NH 3 ) 5 X] 2+ + H 2 0 -> [Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ + X“ 

Langford 10 argumentou que X e dissociado e atua como um anion solvatado no estado de 
transigao para a hidrolise de [Co(NH 3 ) 5 X] 2+ e que a agua e, no maximo, fracamente ligada no 
estado de transigao. 

Exemplos dos diferentes impactos dos ligantes de entrada sao mostrados nas Tabelas 12.4 e 12.5. 
Os dados da Tabela 12.4 foram obtidos sob condigoes de pseudoprimeira ordem ([Y] grande). vm A 


vn As cargas desses compostos de coordenagao serao identicas se Y e X tiverem a mesma carga. 

vm Se [Y] for grande em relagao a [X], e tambem suficientemente grande para ser considerado constante durante o ex- 


• * • v 1 • , 1 'AAA' • ^ ML 5 y ] ^l[ML 5 X][Y] 

penmento cinetico, entao a lei de velocidade dissociativa-= - 

d[ML 5 Y] ? dt ^-dX] + k 2 [Y] 

para ~7 = ^i[ML 5 X] a reagao exibe cinetica de primeira ordem. 


na Segao 12.3.1 e simplificada 
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FIGURA 12.5 Relagao de energia livre linear para a hidrolise de [Co(NH 3 ) 5 X] 2+ a 250 °C (X indicado em cada 
ponto). 0 log da constante de velocidade e colocado em um grafico contra o log da constante de equilibrio para 
a reagao de hidrolise acida de ions [Co(NH 3 ) 5 X] 2+ . Dados para F“ from S. C. Chan, J. Chem. Soc., 1964, 2375, and for 
1“ from R. G. Yalman, Inorg. Chem., 1962, 7,16. Todos os outros dados sao de A. Haim, H. Taube, Inorg. Chem., 1964, 
2,1199. 


coluna k, mostra as constantes de velocidade para troca de anion. A relagao /c,//c,(H 2 0) mostra a 
proporgao de k { para a velocidade de troca da agua. As constantes de velocidade nao variam sig- 
nificativamente com o anion substituinte, como seria de esperar para um mecanismo dissociativo. 

A Tabela 12.5 apresenta dados para a regiao de segunda ordem para a anagao de [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ , 
que hipoteticamente ocorreria por meio de um mecanismo de pre-associagao. IX A constante de 
velocidade de segunda ordem, k 2 K v e o produto da constante de equilibrio do par ionico, K } e 
a constante de velocidade, k 2 (Segao 12.3.4): 

[Ni(H 2 0) 6 ] 2+ + L” ^ [Ni(H 2 0) 6 • L] 2+n K y 

[Ni(H 2 0) 6 • L] 2+ " -» [Ni(H 2 0) 5 L] 2+ " + H 2 0 k 2 

O valor de AT, e calculado a partir de um modelo eletrostatico. As constantes de velocidade, 
k 2 , variam cinco vezes ou menos e aproximam-se da constante de velocidade para troca de 
agua. O acordo rigoroso para ligantes Y diferentes revela que o efeito do ligante de entrada e 
menor, embora a diferenga na formagao do par ionico seja significativa. Esses dados sao mais 
compativeis com um mecanismo de pre-associagao. 


TABELA 12.4 Constantes de velocidade limitada para a anagao de [Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ a 45 °C 



[Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ + Y m_ - 

-* [Co(NH 3 ) 5 Y]< 3 - m > + H 2 0 


y m- 

fc,( 10-V 1 ) 

k,/k, (H 2 0) 

Referenda 

N 3" 

100 

1,0 

a 

so 4 2 - 

24 

0,24 

b 

cr 

21 

0,21 

c 

NCS" 

16 

0,16 

c 


Dados de: a H. R. Hunt, H. Taube, J. Am. Chem. Soc., 1958 , 75, 1463. b T. W. Swaddle, G. Guastalla, Inorg. Chem., 1969 , 8, 1604. C C. 
H. Langford, W. R. Muir, J. Am. Chem. Soc., 1967 , 89, 3141. 


IX 


Para uma rea^ao de pre-associagao, cinetica de segunda ordem e observada quando [Y] e baixo (Segao 12.3.4). 
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TABELA 12.5 Constantes de velocidade para as reagoes de substituigao de [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ 


Y 

k 2 K^0 3 M~' s" 1 ) 


/c 2 (10 4 s- 1 ) j 

ch 3 po 4 2 - 

290 

40 

0,7 

ch 3 coo- 

100 

3 

3 

NCS“ 

6 

1 

0,6 

F“ 

8 

1 

0,8 

HF 

3 

0,15 

2 

h 2 o 



3 

nh 3 

5 

0,15 

3 

C 5 H 5 N, piridina 

~4 

0,15 

~3 

C 4 H 4 N 2 , pirazina 

2,8 

0,15 

2 

NH 2 (CH 2 ) 2 NMe 3 + 

0,4 

0,02 

2 


Dados de: R. G. Wilkins, Acc. Chem. Res., 1970, 3, 408; dados de C 4 H 4 N 2 de J. M. Malin, R. E. Shepherd, J. Inorg. Nucl. 
Chem., 1972, 34, 3203. 


12.4.3 Mecanismos associativos 

As reacoes associativas sao menos comuns com complexos octaedricos. 11 A Tabela 12.6 apre- 
senta dados para trocas dissociativas e associativas, para reagentes semelhantes. No caso de 
substituigao da agua por varios anions diferentes em [Cr(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ , as constantes de velo¬ 
cidade sao semelhantes (na faixa de um fator 6), indicativo de um mecanismo I d . Por outro 
lado, os mesmos ligantes reagindo com [Cr(H 2 0) 6 ] 3+ mostram uma grande variagao nas velo- 
cidades (uma diferenga de mais de 2000 vezes), indicativo de um mecanismo I a . O complexo 
[Cr(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ com o centro de Cr(III) mais rico em eletrons parece menos reativo no sen- 
tido inicial da ligagao de um nucleofilo de entrada, em comparagao com [Cr(H 2 0) 6 ] 3+ . Grandes 
diferengas absolutas nessas constantes de velocidade sao intrigantes. A quantidade de variagao 
da densidade eletronica dos centros Cr(III) destes complexos devida a maior doagao de amonia 
em relagao a agua desempenha um papel significativo em determinar tanto o mecanismo de 
substituigao quanto a velocidade de reagao. 


TABELA 12.6 Efeitos do grupo de entrada sobre as velocidades 


Constantes de velocidade para a anagao 

Ligante de entrada 

[Cr(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ 
k(10 -4 A7 _1 s -1 ) 

[Cr(H 2 0) 6 ] 3+ 

Ac(10 -8 AT 1 s" 1 ) 

NCS“ 

4,2 

180 

i 

m 

o 

- 

73 

Cl- 

0,7 

2,9 

Br“ 

3,7 

0,9 

I- 

- 

0,08 

cf 3 coo- 

1,4 

- 


Dados de: D. Thusius, Inorg. Chem., 1971, 10, 1106; T. Ramasami, A. G. Sykes, Chem. Commun., 1978, 378. 


Em alguns casos, o mecanismo de substituigao tipica de um complexo varia com o estado de 
oxidagao do metal. Por exemplo, as reagoes de compostos Ru(III) frequentemente tern mecanis¬ 
mos de troca associativa e os compostos Ru(II) geralmente possuem mecanismos de troca disso- 
ciativa. As entropias de ativagao para as reagoes de substituigao de [Ru(III)(EDTA)(H 2 0)] _ sao 
negativas, sugerindo uma associagao como parte do estado de transigao. Elas tambem revelam 
uma grande variedade de constantes de velocidade dependendo do ligante de entrada (Tabela 
12.7), conforme exigido por um mecanismo de 7 fl ; mas aquelas de Ru(II) (Tabela 12.8) sao 
quase as mesmas para ligantes diferentes, como necessario para um mecanismo I d . As razoes 
para esta diferenga aparente nos mecanismos de substituigao nao sao claras. Ambos os com¬ 
plexos tern um carboxilato livre (o EDTA e pentadentado, com a sexta posigao ocupada por 
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uma molecula de agua). As ligagoes de hidrogenio entre este carboxilato livre e a agua ligada 
podem distorcer suficientemente a forma do complexo Ru(III) abrindo espago para a entrada 
do ligante de entrada. Embora ligagoes de hidrogenio semelhantes possam ser possiveis para o 
complexo Ru(II), a maior carga negativa pode reduzir a forga da ligagao Ru—H 2 0 suficiente 
para promover um mecanismo I d . 

12.4.40 mecanismo de base conjugada 

Acredita-se que alguns casos em que a cinetica de segunda ordem sugira um mecanismo asso¬ 
ciative prossigam por meio de um mecanismo de base conjugada, 12 chamado S N 1BC para 
substituigao de base conjugada nucleofilica unimolecular. 13 Essas reagoes dependem dos ligan- 
tes amida , amina (NH 3 ) ou aqua que podem ser deprotonados para formar especies amido ou 
hidroxo que posteriormente liberam um ligante dissociativamente. Muitas vezes e o ligante 
trans ao grupo amido ou hidroxo que se dissocia. Complexos octaedricos de Co(III) parecem 
ser particularmente predispostos a esse mecanismo. O pequeno raio de Co(III) de spin baixo 
pode torna-lo suficientemente acido de Lewis para estabilizar o intermediary pentacoordenado 
por meio de interagoes 77. 


[Co(NH 3 ) 5 X] 2+ + 0H“ [Co(NH 3 ) 4 (NH 2 )X] + + H 2 0 

(equilibrio) 

(i) 

[Co(NH 3 ) 4 (NH 2 )X] + -> [Co(NH 3 ) 4 (NH 2 )] 2+ + x- 

(lenta) 

(2) 

[Co(NH 3 ) 4 (NH 2 )] 2 + + H z O -» [Co(NH 3 ) 5 (OH)] 2+ 

(rapida) 

(3) 

Globalmente, 



[Co(NH 3 ) 5 X] 2+ + OH - -> [Co(NH 3 ) 5 (OH)] 2+ 

+ X“ 



TABELA 12.7 Constantes de velocidade para a substituigao de [Ru(III)(EDTA)(H 2 0)]~ 


1 Ligante 


AH* ( kJ mol- 1 ) AS*(7 mol" 1 /T 1 ) 

Pirazina 

20000 ± 1000 

5,7 ± 0,5 -20 ± 3 

Isonicotinamida 

8300 ± 600 

6,6 ± 0,5 -19 ± 3 

Piridina 

6300 ± 500 


Imidazol 

1860 ± 100 


SCN“ 

270 ± 20 

8,9 ±0,5 -18 ±3 

ch 3 cn 

30 ±7 

8,3 ± 0,5 -24 ± 4 

Dados de: T. Matsubara, 

C. Creutz, Inorg. Chem., 1979, 18, 1956. 


TABELA 12.8 Constantes de velocidade para a substituigao [Ru(ll)(EDTA)(H 2 0)] 2 ~ 

1 Ligante 



Isonicotinamida 


30 ± 15 

ch 3 cn 


13 ± 1 

SCN“ 


2,7 ± 0,2 


Dados de: T. Matsubara, C. Creutz, Inorg. Chem., 1979, 18, 1956. 


No terceiro passo, e possivel adicionar acidos de Bronsted-Lowry, com excegao da agua. 
Em solugao basica, a constante de velocidade e muitas vezes designada k QU , e a constante de 
equilibrio para a reagao global e K QU . 

Outras evidencias para o mecanismo de base conjugada incluem: 

1. A troca de hidrogenio catalisada por base a partir os grupos amina valida o equilibrio inicial 
(passo 1). 

2. A proporgao de isotopos de oxigenio ( 18 0/ 16 0) no produto quando uma reagao e conduzida 
em agua enriquecida com 18 0 e identica a proporgao inicial do isotopo no solvente (H 2 18 0/ 
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|H 2 N^ | ,nh 2 _ h+ 
Co —» 

H 0 N^ I N C1 

NHo 



N^) 


HN. | ,NH 
Co 

H 0 N^ I N C1 

NHo 


2 -cr 


(a) 


nN 

HN 

'Co—NH 


H 0 N 


—v l 1 —N ^ 

1 +h 2 o | ^nh 




NHo 


Co 

H 0 N^ I X OH 

NHo 


_ _ 

H 2 R | .NH 2 _ h+ IHN^ I ,NH 2 _ cr IHN^ | .NH 2 


Co 

H 0 N*H N NH ; 


Co 

H.N^NH 


Co 

h 2 n^ n nh 3 


(b) 



H 2 16 0), independentemente do grupo labil (X - = Cl - , Br - , N0 3 - ). Se uma molecula de agua 
de entrada teve uma grande influencia sobre o passo determinante da velocidade (um meca- 
nismo associativo), uma proporgao maior de 18 0 deve ser encontrada no produto mais do 
que no solvente, porque a constante de equilibrio ( K ) para a reagao H 2 16 0 + 18 OH - v 
H 2 18 0 + 16 OH - e 1,040. 

3. Os complexos RNH 2 (R = alquila) reagem mais rapidamente do que os complexos NH 3 , 
possivelmente porque o aglomeramento esterico favorece o intermediary pentacoordenado 
formado no passo 2. Se a reagao teve um mecanismo associativo, o maior volume esterico 
em torno do metal deveria reduzir a velocidade da reagao. 

4. As constantes de velocidade e as constantes de dissociagao para estes complexos com dife- 
rentes grupos de saida formam uma relagao linear de energia livre (RLEL), em que um 
grafico de In k QU versus In X QH e linear. Isso e compativel com a dissociagao do ligante 
como passo determinante da velocidade. 

As rea^oes com isomeros [Co(tren)(NH 3 )Cl] 2+ mostram que o atomo de nitrogenio trans 
para o grupo de saida e mais provavel de ser deprotonado no mecanismo de base conjugada. 14 A 
reagao na Figura 12.6(a) e 10 4 vezes mais rapida do que na Figura 12.6(b). Considera-se que o 
produto cinetico dominante em ambas as reagoes prossiga por um intermediary trigonal-bipi- 
ramidal ou por um estado de transigao com o ligante amido no piano trigonal que e, em ultima 
analise, trans ao ligante hidroxo. A reagao na Figura 12.6 tern uma barreira mais baixa para 
obter uma geometria trigonal-bipiramidal (com um alargamento apenas leve dos dois angulos 
N—Co—N do que a reagao de Figura 12.6(b), que exige mais um rearranjo intenso de uma 
estrutura quadrado-piramidal. A energia de ativagao associada a hidrolise do intermediary 
quadrado-piramidal na Figura 12.6(b), onde o ligante hidroxo iria participar de um orbital orto- 
gonal ao nitrogenio da amida, e suficientemente elevada para que o rearranjo (lento) para uma 
estrutura trigonal-bipiramidal, seguido por hidrolise ainda seja o caminho mais rapido. Ambas 
essas rotas sao muito mais lentas do que na Figura 12.6(a). 

Por que o posicionamento do ligante amida no mesmo piano a ser ocupado pelo ligante de 
hidroxo trans facilitaria esta reagao? A maioria dos argumentos especula que ligantes amida, 
como doadores-cr e -ir fortes, podem estabilizar melhor o estado de transigao do Co(III) para a 
hidrolise a partir deste sitio de coordenagao. 15 

Ha muito tempo a disponibilidade de hidrogenios amina ionizaveis era considerada um 
pre-requisito vital para o mecanismo de base conjugada ser operacional. Em 2003, foi relatado 
um mecanismo unico para a hidrolise catalisada por base de complexos penta-aminacobalto(III), 
tendo todos os doadores aminas terciarias e piridinas. 16 Este mecanismo pseudoaminado envolve 
desprotonagao de grupos metileno ligando o carbono a da piridina e o nitrogenio da amina 
terciaria (Figura 12.7). 


FIGURA 12.6 Hidrolise da base 
dos isomeros de [Co(tren)(NH 3 )CI] 2+ . 
(a) Grupo de saida trans (Cl - ) para o 
nitrogenio desprotonado. (b) Grupo 
de saida cis (Cl - ) para o nitrogenio 
desprotonado. 

(Dados de D. A. Buckingham, P. J. 
Creswell, A. M. Sargeson, Inorg. 
Chem., 1975, 74,1485.) 



FIGURA 12.7 Acredita-se que 
a hidrolise catalisada pela base 
desta classe de complexo pen- 
ta-aminacobalto(lll) prossiga por 
meio de um mecanismo pseudo¬ 
aminado pela desprotonado de 
atomos de hidrogenio azul. 
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12.4.5 O efeito quelato cinetico 

O efeito quelato (Se^ao 10.1.1) faz com que os complexos polidentados sejam termodinamica- 
mente mais estaveis do que seus correspondentes monodent ados. 17 A substitu^ao por um ligante 
quelato e geralmente uma rea^ao mais lenta do que para um ligante monodentado similar. As 
explica 9 oes para este efeito estao centradas em dois fatores. Em primeiro lugar, o A H associado 
com a remo 9 ao do primeiro atomo ligado e maior do que para um ligante monodentado relacio- 
nado. Se esse atomo realmente se separar do centro de metal, sua barreira cinetica para religa 9 ao 
subsequente e menor do que para um ligante monodentado relacionado, pois os primeiros per- 
manecem em estreita proximidade com o centro de metal. 18 Considere o esquema geral a seguir: 


nh 2 —ch 2 


M 


nh 2 —ch 2 


lento 

rapido 


NH 


M 


2 \ 


CH 0 


NH 2 —CH/ 


M 


NH 9 

\ 2 


\ 


CH 


2 + H 9 0 


nh 2 —ch 2 


rapido 


OH 0 


M 


NH 9 

V 


\ 


ch 9 


nh 2 —ch 2 


oh 9 


M 


NH 9 

\ z 


CH 


nh 2 —ch 2 


lento 


oh 9 


2 


M 


+ nh 2 ch 2 ch 2 nh 2 


OH 0 


M 


+ h 2 o 


rapido 


oh 9 


M 


\ 


oh 9 


( 1 ) 

( 2 ) 

(3) 

(4) 


Espera-se que a primeira dissocia 9 ao (1) seja mais lenta do que uma dissocia 9 ao semelhante 
de amonia, porque o ligante etilenodiamina deve dobrar e girar para mover a amina livre para 
longe do metal. A rea 9 ao reversa associada com a primeira dissocia 9 ao e rapida. De fato, o nitro- 
genio nao coordenado e mantido perto do metal pelo restante do ligante, tornando a religa 9 ao 
mais provavel. Esse efeito quelato cinetico reduz muito as velocidades da rea 9 ao de aqua 9 ao. 

12.5 Estereoquimica das rea^oes 

Os mecanismos dissociativos levam a produtos onde a estereoquimica pode ser a mesma ou 
diferente daquela do complexo de partida. A Tabela 12.9 mostra que cA-[Co(en) 2 L(H 2 0)]^ +n)+ 
e um produto de hidrolise de cA-[Co(en) 2 LX] /1+ e trans-[Co(en) 2 LX] n+ em solu 9 ao acida. Embora 
estas rea 9 oes de aqua 9 ao com cA-[Co(en) 2 LX]^ + puro conduzam exclusivamente a produtos cis, 
a reten 9 ao da orienta 9 ao do ligante trans em trans-[Co(en) 2 LX] n+ depende tanto de L quanto de 
X. O mecanismo de base conjugada e improvavel nessas rea 9 oes. Elas ocorrem em solu 9 ao acida. 

TABELA 12.9 Estereoquimica da hidrolise acida de [Co(en) 2 LX] f1+ 



[Co(en) 2 LX] n+ + H 2 0-> 

Co(en) 2 L(H 2 0)]< 1+n > + + X- 


cis -L 

X 

% de produto cis 

trans-L 

X 

% de produto cis 

OH- 

cr 

100 

OH- 

Cl- 

75 

OH- 

Br“ 

100 

OH- 

Br“ 

73 

Br“ 

cr 

100 

Br“ 

cr 

50 

cr 

cr 

100 

Br“ 

Br“ 

30 

cr 

Br- 

100 

cr 

cr 

35 

n 3 - 

Cl- 

100 

cr 

Br“ 

20 

NCS“ 

cr 

100 

NCS“ 

cr 

50-70 


Dados de F. Basolo e R. G. Pearson, Mechanisms of Inorganic Reactions , 2nd ed., J. Wiley & Sons, New York, 1967, p. 257. 
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TABELA 12.10 Estereoquimica da substituigao de base 




[Co(en) 2 LX] n+ 

+ OH“-» 

[Co(en) 2 LOH] n+ + X" 


A-c/s-L 

X 

% produto cis 

A A 

trans- L 

X 

% produto cis 

OH- 

Cl- 

61 

36 

OH- 

Cl- 

94 

NCS - 

Cl- 

56 

24 

NCS - 

cr 

76 

nh 3 

Br~ 

59 

26 

NCS“ 

Br“ 

81 

nh 3 

cr 

60 

24 

nh 3 

cr 

76 

no 2 - 

Cl- 

46 

20 

2 

o 

to 

1 

cr 

6 


Dados de: F. Basolo e R. G. Pearson, Mechanisms of Inorganic Reactions, 2nd ed., J. Wiley & Sons, New York, 1967, p. 262. 


Na Tabela 12.9, cis -[Co(en) 2 LX] /l+ iniciais sao misturas racemicas de A-aA-[Co(en) 2 LX]' z+ e 
A-c/ l s , -[Co(en) 2 LX] /l+ , e as misturas de produto, embora exclusivamente cis, sao tambem racemi¬ 
cas. Um estudo relacionado (Tabela 12.10) empregou A-aA-[Co(en) 2 LX] w+ oticamente puro para 
reagoes com o hidroxido, onde um mecanismo de base conjugada e possivel. Esta reagao resultou 
num produto cis com racemizagao parcial da estereoquimica, bem como algum produto trans 
(% trans = 100% - % cis). Quando o trans-[Co(en) 2 LX] n+ oticamente inativo e usado, proposes 
variadas de isomeros cis sao formadas como misturas racemicas. 

A extensao da inversao da configuragao, as vezes, pode ser ajustada alterando-se as con¬ 
duces de reagao, como na reagao de A-aA-[Co(en) 2 Cl 2 ] + com hidroxido. No hidroxido diluido 
(< 0,01 M), o principal produto e A-c/s-[Co(en) 2 (OH) 2 ] + , mas no hidroxido > 0,25 M, o produto 
principal e A-c/s-[Co(en) 2 (OH) 2 ] + . 19 O mecanismo de base conjugada e proposto (Figura 12.8), 
com o hidroxido removendo um proton de um nitrogenio da etilenodiamina, seguido por perda 
de cloreto trans para o ligante amida. Na base mais concentrada, presume-se que pares de ions 
([Co(en) 2 Cl 2 ] + • OH - ) resultem em uma molecula de agua (a partir do OH e H + removidos da 
etilenodiamina), posicionados para adigao simples para inversao do centro quiral. 20 

12.5.1 Substitui^ao em complexos trans 

Alem da possibilidade do mecanismo de base conjugada, a substituigao de Y por X em 
trans-[M(LL) 2 BX] (LL = um ligante bidentado) pode prosseguir por tres vias dissociativas. 
Se a dissociagao de X do reagente deixa um intermediary quadrado-piramidal que adiciona o 
novo ligante ao sitio vacante, o resultado e a manutengao da configuragao e o produto, como 
o reagente, e trans (Figura 12.9(a)). Um intermediary trigonal-bipiramidal com B no piano 
trigonal leva a uma mistura de trans e cis (Figura 12.9(b)). O ligante de entrada pode entrar ao 
longo de qualquer um dos tres lados do triangulo, resultando em duas possibilidades de cis e uma 
possibilidade de trans. Embora apenas a formagao de isomeros A -cis seja mostrada na Figura 
12.9, a formagao de isomeros cis-A. e igualmente provavel desde que os intermediaries A e A 
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FIGURA 12.S Mecanismos de hidrolise de base de A-c/s-[Co(en) 2 CI 2 ] + . (a) Manutengao da configuragao em hidroxido diluido. (b) Inversao da 
configuragao em hidroxido concentrado. 
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FIGURA 12.< Mecanismo de 
dissociagao e alteragoes estereo- 
quimicas para frans-[M(LL) 2 BX]. 
(a) Intermediario quadrado-pira- 
midal (manutengao da configu- 
ragao). (b) Intermediario trigo- 
nal-bipiramidal (embora apenas 
a formagao de isomeros A seja 
mostrada, uma mistura racemica 
de isomeros c/s e esperada, uma 
vez que os intermediaries A e A 
trigonal-bipiramidal sao igual- 
mente provaveis a dissociagao 
de X). (c) Intermediario trigonal- 
-bipiramidal menos provavel 
(dois produtos possiveis). 


x Y 

B B B trans 
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(c) 


trigonal-bipiramidal sejam igualmente provaveis, em principio, pela dissociagao de X. A partir 
de uma perspectiva puramente estatistica, deve resultar uma mistura racemica dos isomeros cis. 
A dissociagao para formar uma piramide trigonal com B em uma posigao axial (Figura 12.9(c)) 
permite duas posigoes para ataque por Y, ambas dando produtos cis (o terceiro lado do triangulo 
e bloqueado por um anel LL). Um intermediario com um B axial e menos provavel do que um 
com um B equatorial, porque um B axial requer mais rearranjo de ligantes (uma mudanga de 
90° por um nitrogenio e de 30° por outros dois, em contraste com duas mudangas de 30° para o 
B equatorial) bem como um maior estiramento do anel LL no piano equatorial. 



B 


EXERCICIO 12.2 


Siga o exemplo da Figura 12.9(b) com a estrutura a direita e mostre que os dois primeiros 
produtos poderiam ser A em vez de A. 

Se o mecanismo da Figura 12.9(b) for eficaz, espera-se que a probabilidade estatistica de uma 
mudanga de trans para cis com um reagente trans- [M(LL) 2 BX] seja de dois tergos. Este resultado 
e raramente alcangado. Com trans-[Co(en) 2 LX] n+ , tanto a aquagao acida (Tabela 12.9, substituigao 
de H 2 0 por X) quanto as reagoes de substituigao de base (Tabela 12.10, substituigao de OH - por X) 
resultam em diferentes fragoes de produtos cis e trans , dependendo do ligante retido (B). A fragao 
do produto de substituigao de cis hidroxido do trans-[ Co(en) 2 LX] n+ na Tabela 12.10 varia de 6 a 
94%. Conforme observado, espera-se que os isomeros cis produzidos a partir de um reagente 
aquiral trans sejam uma mistura racemica de A e A. 

Outro fator que deve ser considerado para explicar a estereoquimica do produto sao as veloci- 
dades de isomerizagao dos complexos iniciais (assim como aquelas dos produtos). A Tabela 12.11 
cita os dados para a isomerizagao de [Co(en) 2 (H 2 0)X] n+ e reagoes de troca de agua. Para X = 

Cl - , SCN - e H 2 0, a racemizagao e a isomerizagao cis -> trans sao quase iguais em termos 

de velocidade. x A troca de agua e mais rapida do que as outras reagoes para todos, exceto 
o complexo hidroxido. A troca simples com solvente nao requer nenhuma reorganizagao de 


x E interessante observar na Tabela 12.11 que a relagao entre as constantes de velocidade para as reagoes cis -> trans e 

trans -> cis fornece as constantes de equilibrio para essa isomerizagao de 25 °C. Em todos esses exemplos, o isomero 

cis e mais estavel que o isomero trans, com X eq < 1 para cis s trans. 
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TABELA 12.1 Constantes de velocidade para rea^oes de [Co(en) 2 (H 2 0)X] n+ a 25 °C, k 
(10- 5 s- 1 ) 


X 

cis - >trans 

trans - >cis 

Racemizagao 

Troca deH 2 0 

OH- 

200 

300 

- 

160 

ci- 

2,4 

7,2 

2,4 

- 

NCS“ 

0,0014 

0,071 

0,022 

0,13 

h 2 o 

0,012 

0,68 

-0,015 

1,0 

nh 3 

< 0,0001 

0,002 

0,003 

0,10 


Fonte: dados de M. L. Tobe, in J. H. Ridd, ed., Studies in Structure and Reactivity, Methuen, London, 1966, and M. N. Hughes, 
J. Chem. Soc., A, 1967, 1284. 


ligantes, e a alta concentragao de agua faz deste um processo de pseudoprimeira ordem, onde 
a velocidade de reagao depende essencialmente apenas da concentragao de [Co(en) 2 (H 2 0)X] w+ , 
tal como acontece com as reagoes de isomerizagao de [Co(en) 2 (H 2 0)X] w+ . Para X = NH 3 , tanto 

a isomerizagao quanto a racemizagao trans - > cis sao misteriosamente mais rapidas do que 

a isomerizagao cis - > trans. 


12.5.2 Substituigao em complexos cis 

A substituigao em complexos cis tambem pode prosseguir por tres intermediarios (Figura 12.10). 
Um intermediary quadrado-piramidal resulta em manutengao da configuragao. Se a dissociagao 
de X formar um trigonal-bipiramidal com B no piano trigonal, existem tres localizagoes possi- 
veis para a adigao de Y, todas dentro deste piano trigonal. Duas destas resultam em produtos cis , 
com manutengao da configuragao e uma em um produto trans. A configuragao trigonal-bipira¬ 
midal menos provavel com um B axial, se derivada de um reagente cis ou trans (note os inter¬ 
mediarios identicos nas Figuras 12.9(c) e 12.10(c)), produz uma mistura racemica de produtos cis. 

Um complexo cis opticamente ativo pode produzir produtos que mantem a mesma confi¬ 
guragao, converter-se para a geometria trans ou criar uma mistura racemica. Estatisticamente, 
o produto de substituigao de um complexo cA-[M(LL) 2 BX] atraves de um intermediary de 
trigonal-bipiramidal deve ser um quinto trans se ambos os intermediarios forem igualmente 
provaveis e um tergo trans se a forma B axial nao for formada. Experimentalmente, a aquagao 
de cA-[M(LL) 2 BX] em acido resulta em 100% de isomero cis (Tabela 12.9), indicando um 



FIGURA 12.10 Mecanismode 
dissociagao e altera^oes estereo- 
quimicas para c/s-[M(LL) 2 BX]. (a) 
Intermediario quadrado-pirami¬ 
dal (manutengao da configura- 
<;ao). (b) Intermediario trigonal- 
-bipiramidal. (c) Intermediario 
trigonal-bipiramidal improvavel. 
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estado de transigao quadrado-piramidal. A substituigao dos complexos cis oticamente ativos na 
base gera produtos variando de 97 a 66% cis, com cerca de 2:1 de retengao da configuragao A 
(Tabela 12.9). Entre os compostos que conservam sua atividade otica e isomerismo cis/trans na 
hidrolise temos [M(en) 2 Cl 2 ] + com M = Co, Rh e Ru. 21 Como regra geral, os reagentes cis geram 
um percentual relativamente maior de produtos de substituigao que mantem sua configuragao cis. 
Os reagentes trans muitas vezes produzem uma mistura mais equilibrada de produtos de substi¬ 
tuigao cis e trans. A variedade de fatores que interage para dirigir as misturas de produtos requer 
uma quantidade significativa de dados para que seja possivel formular hipoteses mecamsticas. 

12.5.3 Isomerizagao de aneis quelatos 

As reagoes de isomerizagao de complexos com tres ligantes bidentados (por exemplo, de A a 
A) podem ocorrer por meio de dissociagao inicial de um ponto de fixagao. Depois que uma 
extremidade do anel quelato dissocia-se, o intermediary pentacoordenado resultante pode reor- 
ganizar-se antes da refixagao da ponta solta. Esse mecanismo e semelhante as reagoes descritas 
nas Segoes 12.5.1 e 12.5.2. O ligante que se dissocia no primeiro passo e o mesmo adicionado 
no passo final, depois do rearranjo. 

Pseudorrotagao 

Mecanismos de isomerizagao envolvendo compostos contendo ligantes quelantes tambem podem 
envolver torgoes. A torgao trigonal ou de Bailar requer torgao das duas faces trigonais opostas por 
meio de um estado de transigao prismatica trigonal para a nova estrutura (Figura 12.11(a)). Em 
torgoes tetragonais (Figuras 12.11(b) e 12.11(c)), um anel quelato e mantido estacionario, enquanto 
os outros dois sao torcidos para a nova estrutura. A torgao tetragonal na Figura 12.11(b) tern um 
estado de transigao com o anel estacionario perpendicular aqueles sendo torcidos. A segunda torgao 
tetragonal (Figura 12.11(c)) requer a torgao dos dois aneis, por meio de um estado de transigao com 
os tres aneis paralelos. Tentativas de elucidar qual torgao especifica e eficaz para um complexo 
representam um desafio experimental. Um estudo de RMN de quelatos de metal(III) tris(trifluoro- 
acetilacetonato) mostra que um mecanismo de torgao trigonal nao e possivel para M = Al, Ga, In e 
Cr, mas deixa uma possibilidade para Co. 22 A estrutura de aneis multiplos de cA-a-[Co(trien)Cl 2 ] + 
permite apenas uma torgao trigonal em sua conversao para o isomero /3 (Figura 12.11(d)). 

12.6 Reagoes de substituigao de complexos quadrado- 
-planares 

Os produtos de reagoes de substituigao dos complexos quadrado-planares tern a mesma configuragao 
que os reagentes, com substituigao do ligante de partida pelo ligante novo. As velocidades variam 
muito, e compostos diferentes podem ser formados, dependendo dos ligantes de entrada e de partida. 
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FIGURA 12.1 Mecanismos de torgao para isomerizagao de complexos [Co(trien)CI 2 ] + e M(LL) 3 . (a) Torgao trigonal: 
a face triangular frontal gira em relagao a face triangular posterior, (b) Torgao tetragonal com aneis perpendiculares: 
o anel posterior permanece estacionario enquanto os dois aneis anteriores giram no sentido horario. (c) Torgao 
tetragonal com aneis paralelos: o anel posterior permanece estacionario enquanto os dois aneis anteriores giram 
no sentido anti-horario. (d) Isomerizagao 6 de [Co(trien)CI 2 ] + : os aneis conectados limitam essa isomerizagao a 
uma torgao trigonal no sentido horario da face triangular frontal. 


12.6 Reagoes de substitute) de complexos quadrado-planares 
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FIGURA 12.12 0 mecanismo detroca nas reagoes quadrado-planares. Substituigao direta porY. (b) Substituigao 
assistida por solvente. 


12.6.1 Cinetica e estereoqufmica das substitutes quadrado-planares 

Como muitas reagoes de compostos de platina foram estudadas, usaremos como nosso exemplo 
inicial a seguinte reagao generica 

T—Pt—X + Y-> T—Pt—Y + X 

onde Teo ligante trans para o ligante de partida X, e Y e o ligante de entrada. Designaremos o 
piano da molecula de piano xy e o eixo da Pt atraves de T—Pt—X como eixo x (Figura 12.12). 
Os outros dois ligantes, L, serao ignorados no momento. 

E geralmente aceito que as reagoes de complexos quadrado-planares tern carater associativo sig- 
nificativo. Elas sao classificadas como I a . Dois desses mecanismos sao apresentados na Figura 12.12. 
No mecanismo (a) o ligante de entrada aproxima-se ao longo do eixo z. Conforme liga-se a Pt, o 
complexo reorganiza-se para assumir a forma aproximada de bipiramide trigonal com Pt, T, X e 
Y no piano trigonal. Conforme X sai, Y se muda para o piano de T, Pt e dos dois ligantes L. Esta 
mesma descrigao geral ira ser util se o ligante de entrada ligar-se fortemente a Pt antes da ligagao 
do ligante de partida ser enfraquecida sensivelmente (IJ, ou a ligagao com o ligante de partida ser 
enfraquecido consideravelmente antes que o ligante de entrada forme sua ligagao (7^). O mecanismo 
assistido por solvente (b) segue o mesmo padrao, mas requer dois passos associativos. 

As reagoes de substituigao quadrado-planares sao frequentemente descritas pelas leis de 
velocidade de dois termos 


Velocidade = /q[Cplx] + k 2 [Cplx][Y] 

onde [Cplx] = concentragao do complexo reagente e [Y] = concentragao do ligante de entrada. 
Cada termo na lei de velocidade e considerado como sendo derivado de uma via associativa, 
apesar da diferenga de ordem. O termo k 2 se encaixa num mecanismo associativo padrao (a) no 
qual o ligante de entrada Y e o complexo reagente formam um estado de transigao pentacoorde- 
nado. A explicagao aceita para o termo k x e uma reagao assistida por solvente (b), com solvente 
substituindo X no complexo por meio de um estado de transigao pentacoordenado similar e, em 
seguida, sendo substituido por Y. O segundo passo desse mecanismo e presumivelmente mais 
rapido do que o primeiro, e a concentragao do solvente e grande e inalterada (levando para as 
condigoes da pseudoprimeira ordem), entao a lei de velocidade global para esta via e aproximada 
como primeira ordem no complexo. 

12.6.2 Evidencias para reagoes associativas 

As evidencias para um intermediary pentacoordenado sao fortes, e o estado de transigao as 
vezes pode ate ser hexacoordenado, com a ajuda do solvente. 23 O estado de transigao com maior 
energia pode ocorrer tanto durante a formagao do intermediary, ou quando o ligante de saida 
dissocia-se do intermediary. 

Esse mecanismo revela um efeito do ligante de entrada. Pt(II) e um acido fraco, entao 
ligantes fracos reagem mais prontamente com ele. A ordem de reatividade do ligante depende 
um pouco dos outros ligantes sobre o Pt, mas as constantes de velocidade para 
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trans- PtL 2 Cl 2 + Y- > trans-Pth 2 C\Y + Cl 

para Y diferente na classifica 9 ao do metanol como segue (Tabela 12.12): 

PR 3 > CN- > SCN“ > I- > Br“ > Nf > NOf > py > NH 3 ~ Cl" > CH 3 OH 

Classifica 9 oes semelhantes sao encontradas para reagentes com ligantes T que nao sejam 
o cloreto. Essas constantes de velocidade variam ao longo de muitas ordens de magnitude, com 
&(PPh 3 )/£(CH 3 OH) = 9 x 10 8 . 


TABELA 12.12 Constantes de velocidade e parametros de reatividade nucleofilica 
para grupos de entrada 


Y 

frar>s-PtL 2 CI 2 + Y - 
fc(10- 

—» frar>s-PtL 2 CIY + Cl” 

3 s -1 ) 


L = py(s = 1) 

L = PEt 3 (s = 1,43) 

Vn 

PPh3 

249000 


8,93 

SCN - 

180 

371 

5,75 

I - 

107 

236 

5,46 

Br“ 

3,7 

0,93 

4,18 

n 3 - 

1,55 

0,2 

3,58 

2 

O 

1 

0,68 

0,027 

3,22 

NH3 

0,47 


3,07 

Cl - 

0,45 

0,029 

3,04 


Dados de U. Belluco, L. Cattalini, F. Basolo, R. G. Pearson, A. Turco, J. Am. Chem. Soc., 1965, 87, 241; dados de PPh 3 e T/ Pt 
de R. G. Pearson, H. Sobel, J. Songstad, J. Am. Chem. Soc., 1968, 90, 319. 

NOTA: s e r/ pt sao parametros de rea§ao nucleofilica explicados no texto. 


Como T e Y tern pos^oes semelhantes no estado de transi 9 ao, estes ligantes tern efeitos similares 
sobre a velocidade. Este efeito trans e discutido na Se 9 ao 12.7. 

O grupo X que esta saindo, a outra especie no piano trigonal do intermediary pentacoor- 
denado tambem tern uma influencia significativa na velocidade (Tabela 12.13). 24 A ordem de 
ligantes X e quase o inverso da apresentada acima, com ligantes duros como Cl - , NH 3 e N0 3 - 
saindo relativamente rapido. Ligantes moles com liga 9 ao it metal-para-ligante consideravel, 
como CN - e N0 2 - , saem com relativa lentidao. Por exemplo, na rea 9 ao 

[Pt(dien)X] + + py-> [Pt(dien)(py)] 2+ + X” 

a velocidade aumenta 10 5 vezes com X = H 2 0 em comparagao com X - = CN - ou N0 2 _ como 
o grupo labil. A liga 9 ao tt metal-para-ligante para X reduz significativamente a reatividade de 
complexos platina quadrado-planares no sentido de substitui 9 ao destes ligantes. As liga 9 oes 
M—X sao fortalecidas, como resultado dessa intera 9 ao tt. Alem disso, a retroliga 9 ao 77 ao X 
usa os mesmos orbitais que se ligam ao grupo que esta entrando no piano trigonal. A extensao 
do HOMO desde o centro de Pt(II) e reduzida, diminuindo a acessibilidade desse orbital aos 
nucleofilos que estao entrando. Estes dois efeitos resultam no lento deslocamento de ligantes que 
participam na liga 9 ao 77 metal-para-ligante, em compara 9 ao com ligantes com apenas liga 9 ao cr 
ou capacidade de liga 9 ao tt metal-ligante. 

Bons grupos de saida mostram pouca discrimina 9 ao entre os grupos que estao entrando. 
A facilidade de romper a liga 9 ao Pt — X tern prioridade sobre a forma 9 ao da liga 9 ao Pt — Y. 
Para complexos com grupos de saida mais pobres, os outros ligantes ligados a Pt(II) tern um 
papel significativo em ditar o ritmo das rea 9 oes de substitu^ao. Os ligantes mais moles PEt 3 
e AsEt 3 na esfera de coordena 9 ao resultam em uma gama maior de velocidades de rea 9 ao de 
substitu^ao com diferentes grupos de entrada Y quando comparados com ligantes dien ou en 
mais duros. A equa 9 ao 25 usada para avaliar a efetividade como um complexo Pt(II) discrimina 
entre uma serie de nucleofilos de entrada (Y) e 


log k Y = s T 7 pt + log k s 
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Onde 

k Y = constante de velocidade para a rea^ao com Y 

k s = constante de velocidade para a rea^ao com solvente 

s = fator de discrimina^ao nucleofilica (para o complexo) 

T7 pt = constante de reatividade nucleofilica (para o ligante de entrada) 

O fator de discrimina^ao nucleofilica s e definido como 1,00 para trans-[ Pt(py) 2 Cl 2 ]. Essa 
escala de nucleofilicidade tern como referenda rea^oes de substitui^ao como as descritas na 
primeira coluna na Tabela 12.12, realizadas em solvente metanol a 30 °C. Os valores de 77 pt sao 
encontrados posteriormente com dados cineticos dessas rea^oes via 

Vn = log ( ~ ) 

Os fatores s para [Pt(dien)H 2 0] 2+ duro e trans-[Pt(PEt 3 ) 2 Cl 2 ], mole, encontrados por plo- 
tagem do log k Y versus r] Ft sao 0,44 e 1,43, respectivamente. Isso significa que as velocidades 
de rea 9 ao de substitu^ao variam mais para [Pt(PEt 3 ) 2 Cl 2 ] a medida que a nucleofilicidade 
de Ye alterada em rela 9 ao a trans-\ Pt(py) 2 Cl 2 ]. Isso e mostrado na Tabela 12.12; as constan- 
tes de velocidade para a substitui 9 ao de SCN - e Cl - variam de acordo com fatores de 400 e 
12.800, com trans-[Pt(py) 2 Cl 2 ] e [Pt(PEt 3 ) 2 Cl 2 ], respectivamente. As velocidades da rea 9 ao 
de substitui 9 ao para [Pt(dien)H 2 0] 2+ (s = 0,44) variam menos a medida que a nucleofilicidade 
de Y muda em rela 9 ao a trans-[ Pt(py) 2 Cl 2 ] e [Pt(PEt 3 ) 2 Cl 2 ]. O aumento nas constantes de 
velocidade corre paralelamente ao aumento em 77 pt . Embora essa abordagem funcione bem 
para complexos Pt(II) (onde preve, por exemplo, que o cloreto e a amonia, com valores de 77 pt 
quase identicos, devem envolver-se em rea 9 oes de substitui 9 ao, com velocidades semelhantes 
com um determinado complexo Pt(II) quadrado-planar), deve ser usada com cautela quando 
aplicada a outros metais. 

12.7 O efeito trans 

Chernyaev 26 introduziu o efeito trans na quimica da platina. Em rea 9 oes de compostos Pt(II) 
quadrado-planares, os ligantes trans para o cloreto sao mais facilmente substituidos do que os 
trans de amonia. O cloreto tern um efeito trans mais forte do que a amonia. O efeito trans permite 
a forma 9 ao de compostos isomericos do Pt (Figura 12.13). 

Na rea 9 ao (a), apos a primeira amonia ser substituida, a segunda substitui 9 ao e trans para 
o primeiro Cl - . Na rea 9 ao (b), a segunda substitui 9 ao e trans para Cl - (a substitu^ao de amonia 
por cloreto tambem e possivel, resultando na forma 9 ao do reagente [PtCl 4 ] 2- ). Os primeiros 


TABELA 12.13 Constantes de velocidade 
para grupos de sai'da 


[Pt(dien)X] + + py - 

—> [Pt(dien)py] 2+ + X- 

(Velocidade = (/c 1 

+ /c 2 [py])[Pt(dien)X] + ) 

x- 

k 2 (/W _1 s -1 ) 

i 

co 

o 

z 

muito rapido 

Cl- 

5,3 x 10" 3 

Br“ 

3,5 x 10" 3 

I- 

1,5 x 10" 3 

n 3 - 

1,3 x 10“ 4 

SCN“ 

4,8 x 10“ 5 

N0 2 - 

3,8 x 10“ 6 

CN" 

2,8 x 10“ 6 


Constantes de velocidade calculadas a partir de dados em F. Basolo, 
H. B. Gray, R. G. Pearson, J. Am. Chem. Soc., 1960, 82, 4200. 
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passos nas reaqoes (c) ate (f) sao as possiveis substituigoes, com probabilidades quase iguais de 
substituigao de amonia ou piridina. Os segundos passos de (c) ate (f) dependem do efeito trans 
do Cl - . Ambos os passos de (g) e (h) dependem da maior labilidade do cloreto. Por meio de 
reagoes tais como estas, podem ser preparados isomeros especificos. Chernyaev preparou uma 
grande variedade de compostos e estabeleceu a ordem de ligantes com efeito trans: 

CN - ~ CO ~ C 2 H 4 > PH 3 ~ SH 2 > N0 2 - > I - > Br - > Cl - > NH 3 ~ py > OH - > H 2 0 


EXERCICIO 12.3 


Preveja os produtos dessas reagoes (pode haver mais de um produto, quando houver prefe¬ 
rences confidantes). 


[PtCl 4 ] 2- + N0 2 " -> (a) 

(a) + NH 3 - 

—> (b) 

[PtCl 3 NH 3 ] - + N0 2 “ - > (c) 

(c) + N0 2 " 

-> (d) 

[PtCl(NH 3 ) 3 ] + + N0 2 - *™#.(e) 

(e) + NO,” 

&r£(f) 

[Ptci 4 ] 2 - + r *— > ( g ) 

(g) + 1“ 

(h) 

|Pti 4 r + cr —> (i) 

(i) + cr 

-► (i) 


FIGURA 12.13 Estereoquimica 
e o efeito trans nas reagoes de 
Pt(ll). As cargas foram omitidas 
para facilitar o entendimento. 
De (a) ate (f), a primeira subs¬ 
titute pode ser em qualquer 
posigao, com a segunda sendo 
controlada pelo efeito trans. Em 
(g) e (h), ambas as substitutes 
sao controladas pela labilidade 
do cloreto. 
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12.7.1 Explicates sobre o efeito trans 27 
Efeitos da ligagao ,T 

O efeito trans e explicado por dois fatores, enfraquecimento da ligagao Pt-X e estabilizagao do 
estado de transigao pentacoordenado presumido. Diagramas coordenados da energia pertinente 
sao mostrados na Figura 12.14. 




FIGURA 12.14 Energia de 
ativagao e o efeito trans. A pro- 
fundidade da curva de energia 
para o intermediario e as alturas 
relativas dos dois maximos 
variam com a reagao especifica. 
(a) Efeito trans pobre: estado 
fundamental baixo, estado 
de transigao alto, (b) Efeito da 
ligagao o: estado fundamental 
maior (influencia trans). (c) Efei¬ 
to da ligagao it. menor estado 
de transigao (efeito trans). 


A ligagao Pt—X e influenciada pela ligagao Pt—T, porque ambas usam os orbitais p x e 
d x 2- y 2 da Pt. Quando a ligagao a Pt—T e forte, ela usa uma maior contribuigao destes orbitais 
e deixa menos para a ligagao Pt—X (Figura 12.15). Como resultado, a ligagao Pt — X e mais 
fraca, e seu estado fundamental (orbital de ligagao cr) tern mais energia, como na Figura 12.14(b). 
Neste estado fundamental, o efeito termodinamico e chamado de influencia trans. Contribui 
para a velocidade da reagao, reduzindo a barreira de ativagao para romper a ligagao Pt—X. A 
classificagao abaixo preve a ordem para a influencia trans, com base nas propriedades relativas 
doadoras-cr dos ligantes: 

H“ > PR 3 > SCN“ > r ~ CH 3 “ ~ CO ~ CN" > Br > Cl - > NH 3 > OH - 

A ordem dada aqui nao corresponde exatamente aquela para o efeito trans , principalmente 
para CO e CN - ’ que tern efeitos trans mais fortes do que o indicado. 



FIGURA 12.15 Efeito da liga¬ 
gao cr. Uma ligagao cr forte entre 
Pt eT enfraquece a ligagao Pt-X. 


Efeitos da ligagao tt 

O fator adicional necessario e a ligagao 77 Pt—T. Quando o ligante T se encaixa em uma 
interagao aceptor-77 forte ( retroligagao) com Pt, a carga e removida da Pt, tornando o centro 
de metal mais eletrofilo e mais suscetivel ao ataque nucleofilo. Este e o pre-requisito para a 
formagao do intermediario pentacoordenado com uma ligagao Pt—Y relativamente forte, esta- 
bilizando o intermediario. Vale ressaltar que a retroligagao-77 entre M e T tambem estabiliza 
o intermediario por compensar parcialmente o aumento da energia devido ao rompimento da 
ligagao M—X. A energia do estado de transigao e reduzida, diminuindo a energia de ativagao 
(Figura 12.14(c)). A ordem de capacidade aceptora-77 do ligante e 

C 2 H 4 ~ CO > CN - > N0 2 " > SCN - > I - > Br - > Cl - > NH 3 > OH - 
A lista geral de efeito trans e o resultado da combinagao dos dois efeitos: 

CO ~ CN - ~ C 2 H 4 > PR 3 ~ H- > CH 3 - ~ SC(NH 2 ) 2 > C 6 H 5 - > 

N0 2 - ~ SCN - ~ I - > Br - > Cl - > py, NH 3 ~ OH - ~ H 2 0 

Os ligantes mais altos da serie sao aceptores-7r fortes, seguidos por doadores-cr fortes. Os 
ligantes na parte inferior da serie nao tern doadores-cr fortes nem habilidades de aceptores- 77 . O 
efeito trans pode ser muito grande. As velocidades podem diferir ate 10 6 vezes entre complexos 
com ligantes de efeito trans forte e aqueles com ligantes de efeito trans fraco. 
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EXERCICIO 12.4 


E possivel preparar isomeros de complexos Pt(II) com quatro ligantes diferentes. Preveja o 
produtos esperados se 1 mol de [PtCl 4 ] 2- reagir sucessivamente com os seguintes reagentes 
(por exemplo, o produto da reagao a e usado na reagao b): 

a. 2 mols de amonia 

b. 2 mols de piridina (ver Reagoes gehnaFigura 12.13) 

c. 2 mols de cloreto 

d. 1 mol de nitrito, N0 2 ” 


12.8 Rea0es de oxirredu^ao 

As reagoes de oxirredugao de complexos de metais de transigao envolvem transferencia de ele- 
trons de um complexo para outro. As duas moleculas podem ser ligadas por um ligante comum 
atraves do qual o eletron e transferido (reagao de esfera interna), ou a troca pode ocorrer entre 
duas esferas de coordenagao separadas (reagao de esfera externa). As velocidades de transferen¬ 
cia de eletrons dependem da velocidade de substituigao do ligante com os reagentes, o equilibrio 
das energias dos orbitais reagentes, a solvatagao dos reagentes e a natureza dos ligantes. Essas 
reagoes foram estudadas por analise quimica dos produtos, espectrofotometria de “stoppedflow” 
e pelo uso de isotopos radioativos e marcadores estaveis 28 

12.8.1 Reagoes de esfera interna e de esfera externa 

Quando os ligantes de ambos os reagentes se unem firmemente, a reagao prossegue por trans¬ 
ferencia de eletrons da esfera externa, sem mudanga nas esferas de coordenagao. Exemplos 
classicos sao fornecidos na Tabela 12.14. 

As constantes de velocidade mostram grandes diferengas, ja que dependem da capacidade 
dos eletrons de formarem um tunel atraves dos ligantes. Esta e uma propriedade da mecanica 
quantica, na qual os eletrons podem passar por barreiras potenciais que sao muito elevadas para 
permitir a transferencia normal. Os ligantes com orbitais tt oup que podem ser usados na ligagao 
fornecem boas vias para a tunelamento. Ligantes como o NH 3 , sem pares extras nao ligantes e 
baixos caracteres orbitais antiligantes, nao fornecem vias de tunelamento. 

Em reagoes de esfera externa, a principal variagao na transferencia de eletrons e a distancia 
de ligagao metal-ligante. Um estado de oxidagao do metal com mais energia leva a ligagoes a 
mais curtas, com a extensao da variagao dependendo da estrutura eletronica. As variagoes na 


TABELA 12.14 Constantes de velocidade para reagoes de transferencia de eletrons 
de esfera externa 


Oxidante 

Redutores 

[Cr(bipy) 3 ] 2+ 

[Ru(NH 3 ) 6 ] 2+ 

[Co(NH 3 ) 5 (NH 3 )] 3+ 

6,9 x 10 2 

1,1 x 10" 2 

[Co(NH 3 ) 5 (F)] 2+ 

1,8 x 10 3 


[Co(NH 3 ) 5 (OH)] 2+ 

3x 10 4 

4 x 10" 2 

[Co(NH 3 ) 5 (N0 3 )] 2+ 


3,4 x 10 1 

[Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ 

5xl0 4 

3,0 

[Co(NH 3 ) 5 (C1)] 2+ 

8 x 10 5 

2,6 x 10 2 

[Co(NH 3 ) 5 (Br)] 2+ 

5x 10 6 

1,6 x 10 3 

[Co(NH 3 ) 5 (I)] 2+ 


6,7 x 10 3 


Dados de [Cr(bipy) 3 ] 2+ de J. P. Candlin, J. Halpern, D. L. Trimm, J. Am. Chem. Soc., 1964, 86, 1019. Dados de [Ru(NH 3 ) 6 ] 2+ 
de J. F. Endicott, H. Taube, J. Am. Chem. Soc., 1964, 86, 1686. 

NOTA: a Constantes de velocidade de segunda ordem em M -1 s -1 a 25 °C. 
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distancia de ligagao sao maiores, quando os eletrons e g estao envolvidos, como a mudanga de 
Co(II) de spin alto (; t 2g 5 e g 2 ) para Co(III) de spin baixo (it 2g 6 ). A remogao de eletrons a partir 
destes orbitais antiligantes e g resulta em menores distancias de ligagao metal-ligante. Outra pers- 
pectiva em compostos de coordenagao, funcionando como agentes de oxidagao de esfera externa, 
e que A o diminui com a redugao do estado de oxidagao do metal. Isso pode ser acompanhado 
por uma mudanga de um estado fundamental de spin alto para um estado de spin baixo. Uma 
forma de avaliar a diferenga de energia entre um agente oxidante de esfera externa e seu produto 
reduzido e fazer uma comparagao dos valores EECL. A diferenga de EECL entre [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ 
de spin baixo e [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ de spin baixo e 39240 cm -1 enquanto a diferenga correspondente 
entre [Co(H 2 0) 6 ] 2+ de spin alto e [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ de spin baixo e 33480 cm -1 (ver Problema 10.18). 
Os ligantes amonia de campo mais forte tornam a perda em EECL associada com a redugao de 
[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ maior do que para [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ Esse e um fator que faz com que [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ 
seja um agente oxidante mais forte do que [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ . 

[Co(H 2 0) 6 ] 3+ + e“ -> [Co(H 2 0) 6 ] 2+ E° = +1,808 V 

[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ + e“ -> [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ E° = +0,108 V 

As reagoes de esfera interna usam o fenomeno de tunelamento com um ligante como canal. 
Estas reagoes processam-se em tres etapas: (1) uma reagao de substituigao que torna o oxidante 
e o redutor ligados por uma ponte de ligante; (2) a transference de eletrons, frequentemente 
acompanhada de transference do ligante; e (3) separagao dos produtos: 29 

[Co(NH 3 ) 5 (C1)] 2+ + [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ -> [(NH 3 ) 5 Co(Cl)Cr(H 2 0) 5 ] 4+ + H 2 0 (1) 

Co(III) oxidante Cr(II) redutor Co(III) Cr(II) 

[(NH 3 ) 5 Co(Cl)Cr(H 2 0) 5 ] 4+ -> [(NH 3 ) 5 Co(Cl)Cr(H 2 0) 5 ] 4+ (2) 

Co(III) Cr(II) Co(II) Cr(III) 

[(NH 3 ) 5 Co(Cl)Cr(H 2 0) 5 ] 4+ + H 2 0 -> [(NH 3 ) 5 Co(H 2 0)] 2+ + [(Cl)Cr(H 2 0) 5 ] 2+ (3) 

Estes sao seguidos pela formagao de [Co(H 2 0) 6 ] 2+ porque Co(II) e labil: 

[(NH 3 ) 5 Co(H 2 0)] 2+ + 5 H 2 0 -> [Co(H 2 0) 6 ] 2+ + 5 NH 3 

Essa transferencia de cloreto para o cromo foi estabelecida experimentalmente. Os produtos 
podem ser separados por tecnicas de troca ionica, e os complexos Cr(III) sao inertes. O isolado 
Cr(III) aparece exclusivamente como [(Cl)Cr(H 2 0) 5 ] 2+ . Para mostrar que a transferencia de clo¬ 
reto de um composto de coordenagao para [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ e viavel para promover a transferencia 
de eletrons da esfera interna, a reagao de troca [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ /[Cr(H 2 0) 5 Cl] 2+ Cr(II)/Cr(III), que 
resulta em ausencia de mudanga final, foi estudada usando 51 Cr radioativo. 30 Todo o cloreto 
transferido nesta reagao vem do [Cr(H 2 0) 5 Cl] 2+ , sem nenhum entrando na esfera de coordenagao 
de Cr(II), mesmo quando Cl - em excesso esta presente na solugao. 

A escolha entre os mecanismos de esfera interna e externa e dificil de determinar. Na Tabela 12.14, 
o mecanismo de esfera externa e imposto pelo agente redutor. [Ru(NH 3 ) 6 ] 2+ e uma especie inerte 
e nao permite a formagao de uma especie de ponte. Embora [Cr(bipi) 3 ] 2+ seja formalmente labil, 
o efeito quelato pode predispor este complexo a um mecanismo de esfera externa. Os sistemas 
7 t deslocalizados de ligantes bipi de [Cr(bipi) 3 ] 2+ podem diminuir a barreira para a transferencia 
de eletrons da esfera externa, em relagao a [Ru(NH 3 ) 6 ] 2+ . TCML em [Cr(bipi) 3 ] 2+ pode facilitar 
a transferencia de eletrons. 

O oxidante tambem pode ditar um mecanismo de esfera externa. Na Tabela 12.15, 
[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ e [Co(en) 3 ] 3+ participam da transferencia de eletrons da esfera externa. Seus ligan¬ 
tes nao tern pares isolados acessiveis com os quais formam ligagoes em ponte com o redutor. 
Os mecanismos de transferencia de eletrons para as outras reagoes sao menos certos, embora se 
presuma que Cr 2+ ( aq ) labil reaja por mecanismos de esfera interna quando a ponte e possivel. 

A faixa de constantes de velocidade com V 2+ e muito menor com estes oxidantes do que para 
Cr 2+ . Uma vez que os ligantes do oxidante tern um menor impacto sobre a taxa de transferencia 
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TABELA 12.15 Constantes de velocidade para redutores aqua a 



Cr 2+ 

Eu 2+ 

V 2+ 

[Co(en) 3 ] 3+ 

~ 2 x 10- 5 

~ 5 x lO" 3 

~ 2 x 1(H 

[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ 

8,9 x lO" 5 

2 x lO" 2 

3,7 x 10“ 2 

[Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ 

5 x 10- 1 

1,5 x lO" 1 

~ 5 x lO" 1 

[Co(NH 3 ) 5 (H0 3 )] 2+ 

~ 9 x lO" 1 

~ 1 x 10 2 


[Co(NH 3 ) 5 (C1)] 2+ 

6x 10 5 

3,9 x 10 2 

~ 5 

[Co(NH 3 ) 5 (Br)] 2+ 

1,4 x 10 6 

2,5 x 10 2 

2,5 x 10 1 

[Co(NH 3 ) 5 (I)] 2+ 

3 x 10 6 

1,2 x 10 2 

1,2 x 10 2 


Dados de J. P. Candlin, J. Halpern, D. L. Trimm, J. Am. Chem. Soc., 1964, 86, 1019; dados para as rea 9 oes Cr 2+ com comple¬ 
xes haleto de J. P. Candlin, J. Halpern, Inorg. Chem., 1965, 4, 756; dados para as rea§5es de [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ com Cr 2+ e V 2+ de 
A. Zwickel, H. Taube, J. Am. Chem. Soc., 1961, 83, 793. 

NOTA: a Constantes de velocidade em M -1 s _1 . 


de eletrons com V 2+ em comparagao com Cr 2+ , um mecanismo de esfera externa e mais provavel 
com V 2+ . E interessante que as constantes de velocidade para redugao de [Co(NH 3 ) 5 (Br)] 2+ por 
[Cr(bipy) 3 ] 2+ (Tabela 12.14) e [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ (Tabela 12.15), respectivamente, sao muito seme- 
lhantes. Essas reagoes de transferencia de eletrons podem prosseguir por mecanismos de esfera 
externa. As constantes de velocidade com [Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ e esses redutores Cr(II) variam 
por um fator de 100000. 

Eu 2+ (aq) e um caso incomum, porque a taxa de transferencia de eletrons diminui de 
[Co(NH 3 ) 5 (C1)] 2+ para [Co(NH 3 ) 5 (I)] 2+ . Foi levantada a hipotese que a estabilidade termodinamica 
da especie EuX + aumenta a medida que o haleto diminui de tamanho, com velocidades mais lentas 
e estabilidades menores a medida que descemos a serie. Por causa da menor escala das constantes 
de velocidade, as reagoes com Eu 2+ sao geralmente classificadas como de esfera externa. 

Quando [Co(CN) 5 ] 3_ reage com oxidantes Co(III) ([Co(NH 3 ) 5 X] 2+ ) com ligantes de haleto 
como candidatos a ponte, o produto e [Co(CN) 5 X] 3_ , a evidencia que aponta para um mecanismo 
de esfera interna. As constantes de velocidade para estas reagoes sao dadas na Tabela 12.16. 
Surpreendentemente, a reagao com [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ tern uma constante de velocidade semelhante, 
mesmo se a transferencia deste eletron provavelmente prosseguir por um mecanismo de esfera 
externa porque a amonia nao pode fazer pontes. As reagoes com tiocianato ou nitrito como gru- 
pos pontes mostram comportamento interessante. O [(NH 3 ) 5 Co(NCS)] 2+ com pontes de N reage 
pela formagao de pontes atraves da extremidade livre do S do ligante. De forma semelhante, 
um intermediary transitorio de pontes de O e detectado 31 em reagoes de [(NH 3 ) 5 Co(N0 2 )] 2+ 
com [Co(CN) 5 ] 3 “. 


TABELA 12.16 Constantes de velocidade para reagoes com [Co(CISI) 5 ] 3 " 


Oxidante 

(M 1 s 1 ) 

[Co(NH 3 ) 5 (F)] 2+ 

1,8 x 10 3 

[Co(NH 3 ) 5 (OH)] 2+ 

9,3 x 10 4 

[Co(NH 3 ) 5 (NH 3 )] 3+ 

8 x 10 4a 

[Co(NH 3 ) 5 (NCS)] 2+ 

1,1 x 10 6 

[Co(NH 3 ) 5 (N 3 )] 2+ 

1,6 x 10 6 

[Co(NH 3 ) 5 (C1)] 2+ 

~5 x 10 7 


Dados de J. P. Candlin, J. Halpern, S. Nakamura, J. Am. Chem. Soc., 1963, 85, 2517. 

a Mecanismo de esfera externa causado pelo oxidante. Complexos com outros grupos de ponte potenciais 
(P0 4 3- , S0 4 2- , C0 3 2- e varios acidos carboxflicos) tambem reagem por meio de um mecanismo de esfera 
externa, com constantes que variam de 5 x 10 2 a 4 x 10 4 . 
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TABELA 12.17 Redutibilidade do ligante e transferencia de eletrons 


Constantes de velocidade para a reagao 


[(NH 3 ) 5 CoL] 2+ 

+ [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ - 

—>• Co 2+ + 5 NH 3 + [Cr(H 2 0) 5 L] 2+ + H 2 0 

L 

k 2 (/W -1 s -1 ) 

Comentarios 

0 



II 

c 6 h 5 c-o- 

0,15 

O benzoato e dificil de reduzir 

0 



II 

ch 3 c— cr 

0,34 

O acetato e dificil de reduzir 

0 



II 

CH 3 NC 5 H 4 C —0“ 

1,3 

4-carboxi-N-metilpiridina e mais redutivel 

0 



II 

0 = CHC — O - 

3,1 

O glioxilato e facil de reduzir 

0 



II 

HOCH 2 C — 0“ 

7 X 10 3 

O glicolato e muito facil de reduzir 


Dados de H. Taube, Electron Transfer Reactions of Complex Ions in Solution, Academic Press, New York, 1970, pp. 64-66. 


Os ligantes que sao mais faceis de reduzir podem resultar em complexos que sejam mais 
rapidamente reduzidos. 32 Uma comparagao util e entre os agentes oxidantes [(NH 3 ) 5 CoL] 2+ , 
onde Leo benzoato (dificil de reduzir) e 4-carboxi-N-metilpiridina (mais facil de reduzir). As 
constantes de velocidade para a redugao destes dois complexos por [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ diferem em ate 
dez vezes, embora ambos tenham estruturas e estados de transigao semelhantes (Tabela 12.17). 
Ambas as reagoes apresentam mecanismos de esfera interna, com a formagao de uma ponte 
carboxilato, e ponte Cr(II) atraves do oxigenio L carbonila. A diferenga nas velocidades reflete 
as velocidades de transferencia de eletrons. A Tabela 12.17 amplia os dados para os ligantes L 
glioxilato e glicolato, que sao mais facilmente reduzidos do que a 4-carboxi-N-metilpiridina. A 
transferencia de eletrons atraves de ligantes em ponte e mais rapida quando os ligantes sao mais 
facilmente reduzidos. 

Alguns ligantes sao funcionalizados para permitir que os redutores se liguem a um sitio 
remoto na sequencia da transferencia de eletrons. Por exemplo, isonicotinamida (amida do 
acido 4-piridina carboxilico) ligada atraves do nitrogenio da piridina pode reagir com Cr 2+ 
atraves do oxigenio do ligante carbonila. O resultado e um ligante em ponte e um eletron 
que se move do centro de Cr(II) para o outro metal. A Tabela 12.18 fornece as constantes 
de velocidade para os oxidantes com metais diferentes. As constantes de velocidade para o 
cobalto pentaamina (17,6 M -1 s -1 ) e os complexos de cromo penta-aqua (1,8 M -1 s -1 ) estao 
muito mais proximos do que o habitual. A velocidade para compostos Co com outros ligantes 
em ponte e frequentemente ate 10 5 mais rapida do que a velocidade para os compostos de Cr 
correspondentes, por causa do maior poder oxidante de Co(III). XI Com esses compostos de 
isonicotinamida, a taxa global parece depender mais da velocidade de transferencia de ele¬ 
trons de Cr 2+ atraves do ligante em ponte, e a isonicotinamida prontamente redutivel torna as 
velocidades das duas reagoes quase iguais. A velocidade muito mais rapida encontrada para 
o rutenio pentaamin foi explicada como o resultado da transferencia de um eletron atraves do 
sistema 7r do ligante para os niveis t 2g de Ru(III). Ru(III) de spin baixo tern uma vacancia no 
nivel t 2g . Uma transferencia de eletrons semelhante para Co(III) ou Cr(III) coloca o eletron 
de entrada nos niveis e g , que tern simetria cr. 33 


XI Como um exemplo familiar, o potencial de redugao padrao (E°) para Co 3+ (aq) + e -> Co 2+ ( aq ) e igual a 1,808 

volts, enquanto o de Cr 3+ (aq) + e _ - > Cr 2+ (aq) e apenas - 0,41 volts. 



isonicotinamida 
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TABELA 12.18 Constantes de velocidade para a redugao de isonicotinamida 


Complexos (Amida de 4-piridina acido carboxilico) por [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ 


Oxidante 


0 

II 

[(NH 2 C—C 5 H 4 N)Cr(H 2 0) 5 ] 3+ 

1,8 

0 


II 

[(NH 2 C - C 5 H 4 N)Co(NH 3 ) 5 ] 3+ 

17,6 

0 


II 

[(NH 2 C—C 5 H 4 N)Ru(NH 3 ) 5 ] 3+ 

5 X 10 5 


Dados de: H. Taube, Electron Transfer Reactions of Complex Ions in Solution, Academic Press, New York, 1970, pp. 66-68. 


12.8.2 Condigdes para altos e baixos numeros de oxidagao 

A estabilidade geral dos complexos com diferentes cargas sobre o ion metalico depende da 
EECL, da liga^ao metal-ligante e das propriedades redox dos ligantes. O carater duro e mole 
dos ligantes tambem exerce um efeito. Todos os numeros de oxida£ao muito altos para os metais 
de transi^ao sao encontrados em combinagao com ligantes duros, como o fluoreto e o oxido. 
Exemplos incluem Mn0 4 _ , Cr0 4 2- e Fe0 4 2_ com oxido e RuF 5 , PtF 6 e OsF 6 com fluor. Os 
estados de oxidagao mais baixos sao encontrados com ligantes moles. Os metais zero valentes 
extremamente macios sao frequentemente encontrados em complexos com ligantes de carbonila; 
V(CO) 6 , Cr(CO) 6 , Fe(CO) 5 , Co 2 (CO) 8 e Ni(CO) 4 sao exemplos (Capitulo 13). 

As rea^oes de complexos de cobre mostram estes efeitos de ligante. A Tabela 12.19 mostra 
algumas dessas rea£oes e seus potenciais de eletrodo. Se as rea^oes dos aquo Cu(II) e Cu(I) sao 
tomadas como base para comparagao, pode ser visto que Cu(II) em complexos com o ligante 
amonia duro reduz o potencial, estabilizando o maior estado de oxidagao de Cu(II), em compa- 
ragao com Cu(I) ou Cu(0). Por outro lado, o ligante cianeto mole estabiliza seu complexo Cu(I) 
e facilita a redu^ao do Cu(II). Os casos de haletos sao complicados pela precipitagao, mas ainda 
assim mostram os efeitos. O ligante mole iodeto torna Cu(I) mais estavel do que o cloreto mais 


TABELA 12.19 Potenciais de eletrodo de especies de cobalto e cobre em solugao aquosa 


Reagoes de Cu(ll)—Cu(l) 

E° (V) 

Cu 2+ + 2 CN- + e- [Cu(CN) 2 ]" 

+1,103 

Cu 2+ + r + e-^^CuI(i) 

+0,86 

Cu 2+ + Cl" + e“ C'uCK.v) 

+0,538 

Cu 2+ + e" Cu + 

+0,153 

[Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ + e“ [Cu(NH 3 ) 2 ] + + 2 NH 3 

-0,01 

Rea^oes de Cu(ll)-Cu(0) 

E° (V) 

Cu 2+ + 2e“^^ Cu(.v) 

+ 0,337 

[Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ + 2 e- Cu(i) + 4 NH 3 

-0,05 

Reagoes de Co(lll)—Co(ll) 

E° [V) 

[Co(H 2 0) 6 ] 3+ + e- .- [Co(H 2 0) 6 ] 2+ 

+1,808 

[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ + e- ^ [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ 

+0,108 

[Co(CN) 6 ] 3 - + e- *=* [Co(CN) 6 ] 4 - 

-0,83 


Dados de T. Moeller, Inorganic Chemistry, Wiley InterScience, New York, 1982, p. 742. 
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duro. A Tabela 12.19 ilustra drasticamente quanto a capacidade de oxidagao de um ion metalico 
pode ser ajustado pela coordenagao dos ligantes. 

As vezes, uma grande variedade de ligantes pode estabilizar cineticamente ions que nor- 
malmente seriam potentes agentes oxidantes. Um exemplo notavel e o par Co(III)-Co(II). O 
ion hidratado [Co(H 2 0) 6 ] 3+ e um agente oxidante muito forte, reagindo prontamente com agua 
para formar oxigenio e Co(II). No entanto, quando coordenados com qualquer ligante diferente 
de agua ou fluor, Co(III) e cineticamente estavel e significativamente mais estavel termodi- 
namicamente. A oxidagao de um complexo Co(II) para um complexo de Co(III) geralmente 
resulta em uma mudanga da configuragao de Co(II) de spin alto t 2g e g para a configuragao 
de Co(III) de spin baixo t 2g 6 , acompanhado por um aumento significativo na EECL com quase 
todos os campos ligantes (—| D o ). Isso contribui para a estabilidade de muitos complexos de 
Co(III), tornando muitos deles agentes oxidantes mais fracos do que o esperado. Os potenciais 
de redugao (Tabela 12.19) para Co(III)-Co(II) com diferentes ligantes estao na ordem H 2 0 > 
NH 3 > CN“; a medida que D q aumenta, diminui a forga oxidante do complexo Co(III). Neste 
caso, o efeito EECL e suficientemente importante para superar o efeito de estabilizagao dos 
ligantes mais moles nos estados de oxidagao mais baixos, demonstrados pelas redugoes Cu(II)/ 
Cu(I). Como CN“ e o ligante mais mole nesta serie, seria previsto que ele estabilizaria melhor 
Co(II). Seria esperado que [Co(CN) 6 ] 3_ seria o oxidante mais forte, unicamente com base nas 
caracteristicas de duros e moles. 

12.9 Reagoes de ligantes coordenados 

A coordenagao do metal altera suficientemente as propriedades de ligante para tornar possiveis 
as reagoes com ligantes que (a) poderiam nao acontecer com o ligante nao ligado ou (b) poderiam 
ocorrer sem o metal, mas muito mais lentamente. As reagoes com ligantes coordenados sao um 
aspecto vital da quimica organometalica (Capitulo 14). Descreveremos alguns exemplos destas 
reagoes na quimica de coordenagao. 

Os quimicos organicos vem utilizando compostos inorganicos como reagentes. Acidos de 
Lewis como A1C1 3 , FeCl 3 , SnCl 4 , ZnCl 2 e SbCl 5 sao usados nas substitutes eletrofilicas de Frie- 
del-Crafts. Os complexos labeis formados por haletos de acila ou alquila e estes acidos de Lewis 
criam atomos de carbono carregados positivamente que reagem prontamente com compostos 
aromaticos. As reagoes sao geralmente as mesmas que ocorrem sem os sais metalicos, mas estes 
acidos de Lewis aumentam a velocidade das reagoes. 

12.9.1 Hidrolise de esteres, amidas e peptideos 

Peptideos, amidas e esteres aminoacidos podem ser hidrolisados em solugao basica, e ions meta¬ 
licos (Cu(II), Co(II), Ni(II), Mn(II), Ca(II) e Mg(II) e outros) aumentam a velocidade destas 
reagoes. O mecanismo incerto e uma coordenagao bidentada do grupo a-amino e a carbonila, ou 
apenas atraves da amina. As velocidades destas reagoes muitas vezes apresentam dependencia 
complicada da temperatura e a dedugao do mecanismo torna-se dificil. 34 

Os complexos Co(III) promovem reagoes semelhantes. Quando quatro das seis posigoes 
octaedricas sao ocupadas por ligantes amina, e duas posigoes cis estao disponiveis para a substi- 
tuigao do ligante, estas reagoes de hidrolise podem ser examinadas em detalhe. Estes compostos 
geralmente catalisam a hidrolise dos aminoacidos N-terminal dos peptideos. O aminoacido que e 
removido permanece ligado ao metal. As reagoes aparentemente prosseguiam pela coordenagao 
da amina livre com o cobalto, seguida pela coordenagao da carbonila com o cobalto e subse- 
quente reagao com OH - ou H 2 0 (via 1 na Figura 12.16) ou reagao do carbono da carbonila com 
o hidroxido coordenado (via 2) 35 Consequentemente, o aminoacido N-terminal e removido do 
peptideo e deixado como parte do cobalto complexo no qual o nitrogenio ct-amino e o oxigenio da 
carbonila sao ligados ao cobalto. Esteres e amidas sao hidrolisadas pelo mesmo mecanismo, com 
a importancia relativa das duas vias dependentes dos compostos especificos utilizados. Outros 
compostos como esteres fosfatos, pirofosfatos e amidas do acido fosforico sao hidrolisados em 
reagoes semelhantes. 
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FIGURA 12.16 Hidrolisede peptideo por [Co(trien)(H 2 0)(OH)] 2 


12.9.2 Rea^oes modelo 

Rea 9 oes modelo sao aquelas em que a forma^ao de um complexo coloca os ligantes na geometria 
correta para a rea 9 ao. Uma das primeiras foi para a forma 9 ao de ftalocianinas (Figura 12.17). O 
estudo desta quimica come 90 u em 1928, apos a descoberta de uma impureza azul no ftalimida 
preparada pela rea 9 ao do anidrido ftalico com amonia em um recipiente esmaltado. Foi desco- 
berto mais tarde que esta impureza era um complexo ftalocianina de ferro, criado a partir do 
ferro liberado para a mistura atraves de um arranhao na superficie esmaltada. Uma rea 9 ao similar 
ocorre com o cobre. Os intermedios isolados desta rea 9 ao sao mostrados na Figura 12.17. O acido 
ftalico e a amonia formam primeiro ftalimida, entao l-ceto-3-iminoisoindolina e em seguida 
l-amino-3-iminoisoindolenina. Entao a rea 9 ao de cicliza 9 ao ocorre provavelmente com a ajuda 
do ion metalico, que mantem os reagentes quelatos em posi 9 ao. Isso e confirmado pela falta de 
cicliza 9 ao na ausencia dos metais. 36 A caracteristica essencial destas rea 9 oes e a forma 9 ao do 
composto ciclico pela coordena 9 ao a um ion metalico. 

Rea 9 oes semelhantes foram amplamente utilizadas na forma 9 ao de compostos macrocicli- 
clos. Complexos de base Schiff ou imina (R 1 N=CHR 2 ) foram bastante estudados. Neste caso, 
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FIGURA 12.17 Sintese de ftalocianina. 
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os compostos podem ser formados sem complexagao, mas a reagao e muito mais rapida na 
presenga de ions metalicos (Figura 12.18). Na ausencia do complexo de Ni(II), benzotiazolina e 
favorecido na etapa final, em vez da imina. Muito pouca base de Schiff esta presente no estado 
de equilibrio. 

Uma caracteristica importante das reagoes modelo e que a formagao do complexo traz os 
reagentes em estreita proximidade com a orientagao adequada para a reagao. A complexagao 
tambem altera a estrutura eletronica para promover a reagao. Ambas as caracteristicas sao impor- 
tantes em todas as reagoes do ligante coordenado, mas o fator de orientagao e mais evidente, 
porque o produto final tern uma estrutura determinada pela geometria de coordenagao. As 
reagoes modelo vem sendo revistas . 37 

12.9.3 Substituigao eletrofila 

Sabe-se que os complexos de acetilacetona sofrem uma grande variedade de reagoes seme- 
lhantes as substituigoes eletrofilas aromaticas. Bromagao, nitragao e reagoes similares foram 
estudadas . 39 Em todos os casos, a coordenagao forga o ligante a uma forma enol e promove a 
reagao no carbono do centro, evitando a reagao nos oxigenios e concentrando a carga negativa 
no carbono central do ligante de acetilacetonato. A Figura 12.19 mostra as reagoes e um meca- 
nismo possivel. 



FIGURA 12.18 Reagao modelo de base de Schiff. (a) 0 complexo Ni(ll)-o-aminotiofenol reage com piridina-1 -car- 
boxaldeido para formar a base de Schiff complexa. (b) Na ausencia do ion metalico, o produto e benzotiazolina; 
muito pouco da base de Schiff eformado. Dados de L.F. Lindoy, S.E. Livingstone, Inorg. Chem., 1968 , 7,1149. 38 



FIGURA 12.19 Substituigao eletrofilica de complexos acetilacetona. X = Cl, Br, SCN, SAr, SCI, N0 2 , CH 2 CI, 
CH 2 N(CH 3 ) 2 , COR, CHO. 
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Problemas 


12.1 O complexo d 4 [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ de spin alto e labil, mas o ion com- 
plexo d 4 [Cr(CN) 6 ] 4- de spin baixo e inerte. Explique por que. 


12.2 Por que existe uma serie de grupos de entrada com diferentes 
constantes de velocidade que evidencia de um mecanismo asso¬ 
ciative (A ou 7 fl )? 


12.3 Preveja se estes complexos seriam labeis ou inertes e explique 
suas escolhas. O momento magnetico e dado em magnetons de 
Bohr (/* B ) para cada complexo. 

Amonio 


oxopentaclorocromato(V) 

1,82 

Hexaiodomanganato(IY) de potassio 

3,82 

Hexacianoferrato(III) de potassio 

2,40 

Cloreto de hexa-aminaferro(II) 

5,45 

12.4 O amarelo “prussiato de sodio” Na 4 [Fe(CN) 6 

] foi adicionado 


ao sal de cozinha como um agente antifermentante. Por que 
nao houve nenhum efeito toxico aparente, mesmo com este 
composto contendo ligantes ciano? 


12.5 Considere a meia-vida das reagoes de substituigao de pares de 
complexos: 


Meias-vidas 
inferioresa 1 minuto 

Meias-vidas superiores a 1 dia 

[Cr(CN) 6 ] 4 - 

[Cr(CN) 6 ] 3 - 

[Fe(H 2 0) 6 ] 3+ 

[Fe(CN) 6 ] 4 - 

[Co(H 2 0) 6 ] 2+ 

[Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ (troca de H 2 0) 


Interprete as diferengas em termos de estruturas eletronicas de 
cada par de meias-vidas. 


12.6 A lei geral da velocidade para substituigao em complexos de 
Pt(II) quadrado-planares e valida para a reagao 

[Pt(NH 3 ) 4 ] 2+ + Cl"-» [Pt(NH 3 ) 3 Cl] + + NH 3 

Determine as experiences necessarias para verificar essa rea¬ 
gao e para determinar as constantes de velocidade. Quais dados 
experimentais sao necessarios, e como serao tratados? 

12.7 O grafico mostra as curvas de k Qhs versus [X - ] para as ana- 

?oes [Co(en) 2 (N0 2 )(DMSO)] 2+ + X"-» [Co(en) 2 (N0 2 )X] + 

+ DMSO. A velocidade de troca de DMSO foi determinada 
como 30 x 10 -5 s _1 . (Grafico criado usando os dados de W. R. 
Muir, C. H. Langford, Inorg. Chem., 1968, 7, 1032.) 



Presumivelmente, todas as tres reagoes tern o mesmo meca¬ 
nismo. 


a. Por que a troca do DMSO e muito mais rapida do que as 
outras reagoes? 

b. Por que as curvas tern essas formas? 

c. Explique quais sao as constantes de velocidade limitantes 
(em concentragao alta) em termos de leis de velocidade para 
os mecanismos D e I d . 

d. As constantes de velocidade limitantes sao 5,0 x 10 -5 s -1 
e 12,0 x 10 -5 s -1 para o Cl - e N0 2 “, respectivamente. Para 
SCN - , a constante de velocidade limitante pode ser esti- 
mada como 1 x 10 -5 s -1 . Esses valores constituem eviden¬ 
ces de um mecanismo I d l 

12.8 a. A reagao de troca CO Cr( 12 CO) 6 + 13 CO -» 

Cr( 12 CO) 5 ( 13 CO) + 12 CO tern uma velocidade de primeira 
ordem na concentragao de Cr( 12 CO) 6 , mas independente da 
concentragao de 13 CO. Qual e a implicagao disso sobre o 
mecanismo desta reagao? 

b. A reagao Cr(CO) 6 + PR 3 -» Cr(CO) 5 PR 3 + CO [R 

= P(n-C 4 H 9 ) 3 ] tern a lei de velocidade da velocidade = 
k x [Cr(CO) 6 ] + £ 2 [Cr(CO) 6 ][PR 3 ]. Por que esta lei de velo¬ 
cidade tern dois termos? 

c. Para a reagao geral na parte b, os ligantes mais volumosos 
tenderao a favorecer a via de primeira ordem ou de segunda 
ordem? Explique resumidamente. 

12.9 Justifique a observagao de que ha duas velocidades de troca de 
agua diferentes para [Cu(H 2 0) 6 ] 2+ em solugao aquosa. 

12.10 O mecanismo de troca de ligante de cations de litio solvata- 
dos [Li(H 2 0) 4 ] + e [Li(NH 3 ) 4 ] + foi estudada usando calculos 
DFT (R. Puchta, M. Galle, N. van E. Hommes, E. Pasgreta, 
R. van Eldik, Inorg. Chem., 2004, 43, 8227.). Descreva como 
a troca de agua e postulada para ocorrer com a inclusao das 
estruturas pertinentes. Qual parametro apoia mais fortemente 
um mecanismo de substituigao associativa limitante? Quais 
sao as diferengas do mecanismo proposto para a troca de 
ligante em [Li(NH 3 ) 4 ] + ? Por que o mecanismo postulado para 
[Li(NH 3 ) 4 ] + e a troca associativa? 

12.11 Dados para a reagao 

Co(NO)(CO) 3 + As(C 6 H 5 ) 3 -» 

Co(NO)(CO) 2 [As(C 6 H5) 3 ] + CO 

em tolueno a 45 °C sao apresentados na tabela. Em todos os 
casos, a reagao e de pseudoprimeira ordem em Co(NO)(CO) 3 . 
Determine a(s) constante(s) de velocidade e discuta seu sig- 
nificado provavel (ver E. M. Thorsteinson, F. Basolo, J. Am. 
Chem. Soc., 1966, 88, 3929). 


1 [As(C 6 H 5 ) 3 ] (M) 

/c(10 -5 s _1 ) 1 

0,014 

2,3 

0,098 

3,9 

0,525 

12 

1,02 

23 


12.12 Um grafico do log da constante de velocidade para a substitu¬ 
igao de CO em Co(NO)(CO) 3 por ligantes fosforo e nitrogenio 
em nitrometano a 298 K, versus o potencial de meia neutral- 
izagao de ligantes, uma medida da basicidade do ligante, pode 
ser observado a seguir. Explique a linearidade de tal grafico e 
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por que existem duas linhas diferentes. Ligantes nucleofflicos 
recebidos: 

(I) P(C 2 H 5 ) 3 , (2) P(n-C 4 H 9 ) 3 , (3) P(C 6 H 6 )(C 2 H 5 ) 2 , (4) 
p ( C 6 H 5) 2 ( C 2 H 5 )’ (5) P(C 6 H 5 ) 2 (n-C 4 H 9 ), (6) P(p-CH 3 OC 6 H 4 ) 3 , (7) 
P(0-n-C 4 H 9 ) 3 , (8) P(OCH 3 ) 3 , (9) P(C 6 H 5 ) 3 , (10) P(OCH 2 ) 3 CCH 3 , 

(II) P(OC 6 H 5 ) 3 , (12) 4-picolina, (13) piridina, (14) 3-cloropiridina. 
(Grafico criado com dados de E. M. Thorsteinson, F. Basolo, 
J. Am. Chem. Soc., 1966, 88, 3929.) 



12.13 O cis- PtCl 2 (PEt 3 ) 2 e estavel em solugao de benzeno. No 
entanto, pequenas quantidades de trietilfosfina livre catalisam 
o estabelecimento de um equilibrio com o isomero trans: 

c/ l s-PtCl 2 (PEt 3 ) 2 v trans-PtCl 2 (PEt 3 ) 2 

Para a conversao de cis para trans em benzeno a 25 °C, A H° 
= 10,3 kJ mol” 1 and A S° = 55,6 J mol” 1 K _1 . 

a. Calcule a variagao de energia livre, AG° e a constante de 
equilibrio para esta isomerizagao. 

b. Qual isomero tern a maior energia de ligagao? Esta resposta 
e compativel com o que se esperaria com base na ligagao tt 
nos dois isomeros? Explique resumidamente. 

c. Porque a trietilfosfina livre e necessaria para catalisar a iso¬ 
merizagao? 

12.14 Esta tabela mostra o efeito da troca de ligantes sobre as velo- 
cidades de dissociagao de CO cis para esses ligantes. Explique 
o efeito desses ligantes sobre as velocidades de dissociagao. 
Inclua o efeito destes ligantes na ligagao Cr—CO e sobre o 
estado de transigao, presumivelmente quadrado-piramidal. 


(Ver J. D. Atwood, T. L. Brown, J. Am. Chem. Soc., 1976, 98, 
3160.) 


1 Composto 

k (s ^ para a dissociagao CO 

Cr(CO) 6 

1 x 10- 12 

Cr(CO) 5 (PPh 3 ) 

3,0 x 10- 10 

[Cr(CO) 5 I]- 

< 10 -5 

[Cr(CO) 5 Br]“ 

2 x 10“ 5 

[Cr(CO) 5 Cl]“ 

1,5 x 10" 4 


12.15 Quando os dois isomeros de Pt(NH 3 ) 2 Cl 2 reagem com tiou- 
reia [tu = S = C(NH 2 ) 2 ], um produto e [Pt(tu) 4 ] 2+ e o outro e 
[Pt(NH 3 ) 2 (tu) 2 ] 2+ . Identifique os isomeros iniciais e explique 
os resultados. 

12.16 Preveja os produtos (misturas equimolares dos reagentes): 

a. [Pt(CO)Cl 3 ]“ + NH 3 -> 

b. [Pt(NH 3 )Br 3 ]“ + NH 3 - > 

c. [(C 2 H 4 )PtCl 3 r + NH 3 -> 


12.17 a. Determine uma sequencia de reagoes, comegando com 

[PtCl 4 ] 2- , que ira resultar em complexos Pt(II) com quatro 
ligantes diferentes - py, NH 3 , N0 2 " e CH 3 NH 2 - com dois 
conjuntos diferentes de ligantes trans. (CH 3 NH 2 e seme- 
lhante a NH 3 em seu efeito trans). 
b. Pt(II) pode ser oxidado para Pt(IY) por Cl 2 sem mudanga na 
configuragao (ions cloreto sao adicionados acima e abaixo 
do piano do complexo Pt(II)). Preveja os resultados, se os 
dois compostos (a) reagiram com Cl 2 e, em seguida, com 1 
mol de Br" para cada mol do composto Pt. 

12.18 As velocidades de troca de CO em complexos Ir quadrado- 
-planares cis foram observadas para a seguinte reagao a 298 k: 


\/° 1 

Ir +2 *CO 

/ V 

X 


X ^ 

X Ir + 2 CO (*C = 13 C) 
/ \ v ' 
x *c 0 


As constantes de velocidade observadas foram: 


X 

k(Lmol _1 s _1 ) 1 

Cl 

1080 

Br 

12700 

I 

98900 


Todas as tres reagoes tern grandes valores negativos da entropia 
de ativagao, A Sfi. 

a. Esta reagao e associativa ou dissociativa? 

b. Com base nos dados, qual ligante de haleto exerce o efeito 
trans mais forte ? (Ver R. Churlaud, U. Frey, F. Metz, A. E. 
Merbach, Inorg. Chem., 2000, 39, 304.) 

12.19 Foi observado que a constante de velocidade para troca de 
eletrons entre V 2+ (ag) e V 3+ (a^) depende da concentragao de 
ion hidrogenio: 

k = a + b / [H + ] 

Proponha um mecanismo e expresse a e b em termos de con¬ 
stantes de velocidade do mecanismo. (Dica: \ 3+ (aq) hidrolisa 
mais facilmente do que V 2+ (aq).) 

12.20 A reagao [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ + [Cr(H 2 0) 6 ] 2+ provavelmente ira 
prosseguir por um mecanismo de esfera interna ou esfera 
externa? Explique sua resposta. 

12.21 As constantes de velocidade para a reagao de troca 

CrX 2+ + *Cr 2+ -» *CrX 2+ + Cr 2+ 

(*Cr e 51 Cr radioativo) 

sao dadas na tabela para reagoes a 0 °C e HC10 4 1M. Explique 
as diferengas entre as constantes de velocidade em termos do 
provavel mecanismo da reagao. 


x- 

fct/M- 1 s- 1 ) 

F“ 

1,2 x 10 -3 

ci- 

11 

Br“ 

60 

NCS“ 

1,2 x 10 -4 (a 24 °C) 

n 3 - 

> 1,2 


12.22 O primeiro complexo do ligante NSe (selenonitrosil), 
TpOs(NSe)Cl 2 [Tp = hidrotris(l-pirazolil)borato], e mostrado. 
As distancias osmio-nitrogenio sao: 

Os-N(l): 210,1(7) pm 
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Os-N(3): 206,6(8) pm 

Os-N(5): 206,9(7) pm 

a. Qual ligante, Cl ou NSe, tern a maior influence transl 
Explique resumidamente. 

b. A distancia nitrogenio-selenio neste composto situa-se entre 
as menores distancias N—Se conhecidas. Por que essa dis¬ 
tancia e tao curta? (Yer T. J. Crevier, S. Lovell, J. M. Mayer, 
A. L. Rheingold, I. A. Guzei, J. Am. Chem. Soc., 1998, 
120, 6607.) 

Se 


N 



12.23 A troca de um ligante de H 2 0 em [(C0) 3 Mn(H 2 0) 3 ] + e muito 
mais rapida do que no analogo [(C0) 3 Re(H 2 0) 3 ] + . O volume 
de ativagao (mudanga no volume, na formagao do complexo 
ativado) e -4,5 ±0,4 cm 3 mol _1 . O complexo Mn tern bandas 
no infravermelho em 2051 e 1944 cm -1 que podem ser atribui- 
das as vibragoes de estiramento C—O. (ver U. Prinz, A. E. 
Merbach, O. Maas, K. Hegetschweiler, Inorg. Chem., 2004, 
43, 2387.) 

a. Sugira por que o complexo Mn reage mais rapidamente do 
que o complexo Re analogo. 

b. O volume de ativagao e mais compatfvel com um meca- 
nismo A (ou I a ) ou D (ou I d )l Explique. 

c. Com base no espectro de IV, e mais provavel que o reagente 
seja isomero fac ou merl 


12.24 O mecanismo de reagoes de substituigao do mms-[MnN(JI 2 0)- 
(CN) 4 ] 2_ com ligantes dicarboxilato piridina foi explorado (H. 
J. van der Westhuizen, R. Meijboom, M. Schutte, A. Roodt, 
Inorg. Chem., 2010, 49, 9599). O passo determinante da velo- 
cidade e o segundo, resultando em quelagao e perda do cian- 
eto. A fixagao do oxigenio carboxilato no centra de Mn(V) de 
£rans-[MnN(H 2 0)(CN) 4 ] 2- e extremamente rapida. 
o 


“I 2 - J 


NC V 

NC^ 


*Mri 

oh 2 



Foram obtidos os seguintes dados de cinetica em aproximada- 
mente 298 K, onde k x € a constante de velocidade associada 
com a seguinte reagao global. 



m 

n 


^^ativa^ao 

(Jmo/^/r 1 ) 

R t = H, R 2 = H, R 3 = H 

3 

2 

1,15(4) x 10" 3 

43(3) 

Rj = C0 2 ", R 2 = H, R 3 = H 

4 

3 

1,11(1) x 10" 3 

20(4) 

Rj = H, R 2 = C0 2 - R 3 = H 

4 

3 

8,5(5) x 10 -4 

115(14) 

Rj = H, R 2 = H, R 3 = C0 2 “ 

4 

3 

1,08(4) x 10“ 3 

60(2) 


Voce espera que o passo determinante da velocidade (quelagao 
do carboxilato piridina e perda de cianeto) prossiga por ativa¬ 
gao dissociativa ou associativa? Explique. 

12.25 E postulado que a oxidagao de dois eletrons do U 4+ por [PtCl 6 ] 2- 
em solugao aquosa prossegue atraves de um mecanismo de 
esfera interna (R. M. Hassan, J. Phys. Chem. A., 2011, 115, 
13338). 

a. Quais sao as ordens com respeito a [U 4+ ] e [PtCl 6 2- ]? Que 
dados foram usados para determinar essas ordens? 

b. E postulado que a combinagao inicial de [PtCl 6 ] 2- e U 4+ 
libera dois protons antes da etapa de transference de ele¬ 
trons. Qual e o mecanismo proposto para que essa ionizagao 
aumente a velocidade de transference de eletrons? Qual e a 
estrutura mais provavel das especies formadoras de pontes 
que facilita a transference de eletrons de U 4+ para Pt 4+ ? 

12.26 A redugao de [Co(edta)] - por [Fe(CN) 6 ] 2- e simples na 
agua, mas esta notavelmente “desligada” quando realizada 
em microemulsoes de micela reversa (M. D. Johnson, B. B. 
Lorenz, P. C. Wilkins, B. G. Lemons, B. Baruah, N. Lambom, 
M. Stahla, P. B. Chatterjee, D. T. Richens, D. C. Crans, Inorg. 
Chem., 2012, 51, 2757). 

a. Acredita-se que o mecanismo de transference de eletrons 
para estes dois reagentes seja esfera interna ou esfera 
externa? 

b. Estas reagoes foram realizadas sob condigoes de pseudo pri- 
meira ordem. Por que os graficos de k obs versus [Fe(CN) 6 ] 2- 
destes experimentos apresentam relagoes lineares? O que 
intercepto de y em 0 informa sobre estas reagoes de transfe¬ 
rence de eletrons? Como k obs e relacionado com a constante 
de velocidade bimolecular k x para a redugao de [Co(edta)] - ? 

c. Qual e a hipotese de redugao suprimida de [Co(edta)] - por 
[Fe(CN) 6 ] 2- quando tentada em microemulsoes por micela 
reversa? 
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A quimica de organometalicos, a quimica de compostos que contem ligagoes metal-carbono, 
tem se desenvolvido enormemente como um campo de estudo desde meados do seculo XX. Ela 
abrange uma grande variedade de compostos e suas rea^oes, incluindo inumeros ligantes que 
interagem de modo cr e 7 t com atomos e 10 ns metalicos; muitos cluster compostos, contendo uma 
ou mais ligagoes metal-metal; e moleculas de tipos estruturais incomuns ou desconhecidos na 
quimica organica. Algumas rea^oes de compostos organometalicos sao semelhantes as reagoes 
organicas, mas em outros casos, sao bastante diferentes. Alem de sua natureza intrinsecamente 
interessante, os compostos organometalicos formam catalisadores uteis e sao de interesse indus¬ 
trial. Neste capitulo, descreveremos uma variedade de compostos organometalicos, enfocando os 
ligantes e como eles interagem com os atomos de metal. O Capitulo 14 descrevera os principals 
tipos de reagoes de compostos organometalicos e como essas rea^oes sao importantes nos ciclos 
cataliticos. O Capitulo 15 enfocara os paralelos entre a quimica organometalica e a quimica do 
grupo principal. 

Alguns compostos organometalicos tem semelhangas com os compostos de coordenagao. 
Cr(CO) 6 e [Ni(H 2 0) 6 ] 2+ , por exemplo, sao ambos octaedricos. Tanto CO quanto H 2 0 sao ligantes 
doadores-cr; alem disso, o CO e um aceptor -77 forte. Outros ligantes que exibem capacidades 
tanto doadora-cr quanto aceptora -77 incluem CN“, PPh 3 , SCN - e muitos ligantes organicos. A 
ligagao metal-ligante e os espectros eletronicos de compostos contendo estes ligantes podem 
ser descritos usando conceitos discutidos nos Capitulos 10 e 11. Contudo, muitas moleculas 
organometalicas sao surpreendentemente diferentes de tudo que abordamos anteriormente. Por 
exemplo, os ligantes organicos ciclicos contendo sistemas 7 t deslocalizados podem se unir com 
atomos metalicos para formar compostos sanduiche (Figura 13.1). 

Uma caracteristica dos atomos metalicos ligados aos ligantes organicos, especialmente CO, 
e que eles frequentemente apresentam a capacidade de formar ligagoes covalentes com outros 
atomos metalicos para formar clusters compostos . 1 Esses clusters podem conter apenas dois ou 
tres atomos metalicos ou muitas dezenas deles. Eles podem conter ligagoes simples, duplas, triplas 
ou quadruplas — ate mesmo moleculas que podem ter ligagoes qumtuplas foram relatadas. Em 
alguns casos, os cluster compostos tem ligantes que unem dois ou mais atomos de metal. Exemplos 
de cluster compostos de metal que contem ligantes organicos encontram-se na Figura 13.2; os 
clusters serao discutidos no Capitulo 15. 

Certos clusters de metal encapsulam atomos de carbono. Os clusters resultantes de carbono 
centralizado, frequentemente chamados de clusters de carbeto, podem conter carbonos ligados 
a cinco, seis ou mais metais circundantes. A nogao tradicional do carbono formar ligagoes com 
no maximo quatro atomos adicionais deve ser reconsiderada. 11 Dois exemplos de clusters de 
carbeto encontram-se na Figura 13.2. 





Alguns clusters compostos nao contem ligantes organicos. 

11 Alguns exemplos de carbono ligado a mais de quatro atomos tambem sao conhecidos em quimica organica. Veja, por 

exemplo, G. A. Olah G. Rasul, Acc. Chem. Res., 1997, 30, 245. 467 
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FIGURA13.1 Exemplosde 
compostos sanduiche. 



FIGURA13.2 Exemplosde 
compostos cluster. 



Muitos outros tipos de compostos organometalicos tern estruturas e propriedades quimicas 
interessantes. A Figura 13.3 mostra exemplos adicionais de uma variedade de estruturas que 
ocorrem neste campo. 

Estritamente falando, os unicos compostos classificados como organometalicos devem ser 
aqueles que tern ligagoes metal-carbono. Na pratica, entretanto, complexos contendo varios 
outros ligantes semelhantes ao CO em sua ligagao, como NO e N 2 , muitas vezes sao incluidos. 
(O cianeto tambem forma complexos de uma forma semelhante ao CO, mas e geralmente con- 
siderado um ligante inorganico). Outros ligantes aceptores-77, tais como as fosfinas, ocorrem 
frequentemente em complexos organometalicos. Mesmo o diidrogenio, H 2 , agora ocorre em 
uma nova roupagem, como um ligante doador-aceptor, e desempenha um papel importante na 
quimica organometalica, por exemplo, em processos cataliticos. Vamos incluir exemplos destes 
e de outros ligantes inorganicos, conforme o caso. 

13.1 Fundamento historico 

O primeiro composto organometalico a ser relatado foi sintetizado em 1827 por Zeise, que obteve 
cristais amarelos em forma de agulha apos o refluxo de uma mistura de PtCl 4 e PtCl 2 em etanol, 
seguido pela adigao de solugao de KC1. 1 Zeise afirmou corretamente que este produto amarelo, pos- 
teriormente apelidado de sal de Zeise , continha um grupo etileno. Esta afirmagao foi questionada 
por outros quimicos, mais notavelmente por Liebig e ela nao foi confirmada conclusivamente ate os 
experimentos realizados por Birnbaum em 1868. A estrutura do composto nao foi determinada ate 
mais de cem anos depois! 2 O sal de Zeise foi o primeiro composto identificado como contendo uma 
molecula organica ligada a um metal usando os eletrons tt da molecula organica. E um composto 
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FIGURA13.3 Maisexemplos 
de compostos organometalicos. 



,.Mn=C=C=C(CMe 3 ) 


2 



ionico de formula K[Pt(C 2 H 4 )Cl 3 ] • H 2 0; a estrutura do anion (Figura 13.4) baseia-se em um piano 
quadrado, com tres ligantes de cloro ocupando cantos do quadrado e o etileno ocupando o quarto 
canto, mas perpendicular ao piano. 

O primeiro composto a ser sintetizado que continha o monoxido de carbono como um 
ligante foi outro complexo de cloreto de platina, relatado em 1867. Em 1890, Mond relatou a 
preparagao de Ni(CO) 4 , um composto que se tornou comercialmente util para purificagao do 
niquel. 3 Outros complexos metalicos de CO (carbonila) logo foram obtidos. 

As reagoes entre magnesio e haletos de alquila, realizadas por Barbier em 1898 e poste- 
riormente por Grignard, 4 levaram a smtese de complexos de magnesio alquila agora conhecidos 
como reagentes de Grignard. Esses complexos muitas vezes tern estruturas complicadas e con¬ 
tend ligagoes a de magnesio-carbono. Sua utilidade sintetica foi reconhecida precocemente. Em 
1905, mais de duzentos trabalhos de pesquisa tinham sido divulgados sobre o tema. Reagentes 
de Grignard e outros reagentes contendo ligagoes a metal-alquila, como organozinco e reagentes 
organolitios, tern sido de imensa importancia no desenvolvimento da quimica organica sintetica. 

A quimica organometalica desenvolveu-se lentamente desde a descoberta do sal de Zeise em 
1827 ate por volta de 1950. Alguns compostos organometalicos, como os reagentes de Grignard, 
encontraram utilidade em smtese organica, mas havia pouco estudo sistematico de compostos 
contendo ligagoes de carbono-metal. Em 1951, na tentativa de sintetizar o fulvaleno a partir do 
brometo de ciclopentadienila, Kealy e Pauson fizeram a reagao do reagente de Grignard ciclo- 
-C 5 H 5 MgBr com FeCl 3 . 5 Essa reagao nao deu origem ao fulvaleno, mas sim a um solido laranja 
com a formula (C 5 H 5 ) 2 Fe, o ferroceno: 

ciclo- C 5 H 5 MgBr + FeCl 3 -» (C 5 H 5 ) 2 Fe 

ferroceno 


Cl 


Cl- 


-Pt- 


/ 


Cl 


n- 


H/ 

!/ 

c 


FIGURA 13.4 Anion do sal de 
Zeise. 



Fulvaleno 


O produto era surpreendentemente estavel. Poderia ser sublimado no ar, sem decomposigao, 
e era resistente a hidrogenagao catalitica e as reagoes de Diels-Alder. Em 1956, a difragao por 
raios X demonstrou que a estrutura consistia de um atomo de ferro entre dois aneis C 5 H 5 para- 
lelos, 6 mas os detalhes da estrutura eram controvertidos. 111 O estudo inicial indicou que os aneis 
apresentavam uma conformagao alternada (simetria D 5d ). Estudos de difragao de eletrons do 


111 Para ter acesso a um artigo interessante sobre a descoberta da estrutura do ferroceno, consulte P. Laszlo, R. Hoffmann, 
Angew. Chem., Int. Ed., 2000, 39, 123. 
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ferroceno em fase gasosa, por outro lado, mostraram os aneis sendo eclipsados (D 5h ), ou muito 
proximos a isso. Estudos mais recentes de difragao de raios X do ferroceno solido identificaram 
varias fases cristalinas, com uma conformagao eclipsada em 98 K e com conformagoes tendo 
os aneis ligeiramente torcidos (D 5 ) por modificagoes cristalinas em temperatura mais elevada 

(Figura 13.5)7 

A descoberta do prototipico composto sanduiche ferroceno levou a sintese de outros com- 
postos sanduiche, de outros compostos contendo atomos de metais ligados ao anel C 5 H 5 de forma 
semelhante e para uma vasta gama de outros compostos contendo outros ligantes organicos. 
Portanto, frequentemente se afirma que a descoberta do ferroceno deu inicio a era da quimica 
organometalica moderna. IV 

R H HR Uma historia introdutoria da quimica organometalica seria incompleta sem mencionar o 

C—c— -— v — c—c— composto organometalico mais antigo conhecido, a coenzima vitamina B 12 . Este complexo de 
^ ^ H h c °balto de ocorrencia natural (Figura 13.6) contem uma ligagao a cobalto-carbono. E um cofator 

de muitas enzimas que catalisam deslocamentos 1,2 em sistemas bioquimicos (na margem). 

13.2 Ligantes organicos e nomendatura 

Alguns ligantes organicos comuns sao mostrados na Figura 13.7. Elaborou-se uma nomencla- 
tura especial para designar a maneira como alguns destes ligantes fazem a ligagao com atomos 
de metal. Varios dos ligantes na Figura 13.7 podem se ligar atraves de diferentes numeros de 



Fe Fe Fe 


<^> 

D 5 d D 5h D 5 

Aneis alternados Aneis eclipsados Aneis oblfquos 
FIGURA 13.5 Conformagoes do ferroceno. 



IV Uma edigao especial do Journal of Organometallic Chemistry (2002, 637, 1) e dedicada ao ferroceno, incluindo as 
lembrangas de alguns envolvidos na sua descoberta; um breve resumo de algumas dessas lembrangas foi citado em Chem. 
Eng. News, 2001, 79(49), 37. 
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atomos. O numero de atomos por meio dos quais um ligante faz a ligagao e indicado pela letra 
grega 77 (eta) seguido por um sobrescrito, indicando o numero de atomos do ligante ligados ao 
metal. Por exemplo, como os ligantes de ciclopentadienila no ferroceno ligam-se por todos os 
cinco atomos, eles sao designados T 7 5 -C 5 H 5 . A formula do ferroceno, portanto, pode ser escrita 
(T 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe. O ligante 77 5 -C 5 H 5 e designado ligante penta-haptociclopentadienila. Hapto vem 
da palavra grega que significa “fixar-se”. Portanto, penta-hapto significa “fixado em cinco 
pontos”. C 5 H 5 , provavelmente o segundo ligante mais frequentemente encontrado na quimica 
organometalica (depois de CO), comumente se liga a metais atraves de cinco posigoes, mas sob 
certas circunstancias, pode se ligar atraves de apenas uma ou tres posigoes. Como um ligante, 
C 5 H 5 e normalmente abreviado Cp. 

Os nomes e as formulas correspondentes sao designadas como segue: v 


Numero de posigoes 
de ligagao 

Formula 

Nome 


1 

V-c 5 h 5 

Mono-haptociclopentadienila 


3 

v 3 -c 5 h 5 

Tri-haptociclopentadienila 

M-<Q| 

5 

v 5 -c 5 h 5 

Penta-haptociclopentadienila 

M “^) 


Ligante Nome 


Ligante Nome 



Carbonila 

Carbeno (alquilideno) 

Carbino (alquilidino) 

Ciclopropenila (ciclo-C^ H 3 ) 

Ciclobutadieno (ciclo-C^ H 4 ) 
Ciclopentadienila (ciclo-C 5 H 5 ) (Cp) 



H 2 C=CH 2 
HC = CH 



Benzeno 

1,5-cicloctadieno (1,5-COD) (complexos 1,3-cicloctadieno 
tambem sao conhecidos) 

Etileno 
Acetileno 
77 -Alila (C 3 H 5 ) 

Alquila 

Acila 


FIGURA 13.7 Ligantes organicos classicos. 


Como no caso de outros compostos de coordenagao, ligantes em pontes sao designados pelo 
prefixo pi , seguido por um subscrito indicando o numero de atomos do metal em ponte. Ligantes 
carbonila em pontes, por exemplo, sao designados como segue: 


I Numero de atomos em ponte 

Formula 

Nenhum (terminal) 

CO 

2 

pb 2 -CO 

3 

piyC 0 


v Para ligantes tendo todos os carbonos ligados a um metal, as vezes e omitido o sobrescrito. O ferroceno, portanto, pode 
ser escrito (i 7 -C 5 H 5 ) 2 Fe e o dibenzenocromo, (T/-C 6 H 6 ) 2 Cr. Da mesma forma, 7 r sem sobrescrito ocasionalmente pode ser 
usado para designar que todos os atomos no sistema tt sao ligados ao metal (por exemplo, (7r-C 5 H 5 ) 2 Fe). 
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13.3 A regra dos 18 eletrons 

Na quimica do grupo principal, encontramos a regra do octeto, pela qual as estruturas eletronicas 
podem ser racionalizadas em fungao de uma exigencia de camada de Valencia de 8 eletrons. Da 
mesma forma, na quimica de organometalicos, as estruturas eletronicas de muitos compostos sao 
baseadas em uma contagem de eletrons de Valencia total de 18 sobre o atomo metalico central. 
Tal como ocorre com a regra do octeto, existem muitas excegoes a regra dos 18 eletrons, mas a 
regra, no entanto, fornece orientagoes uteis para a quimica de muitos complexos organometali¬ 
cos, especialmente aqueles contendo ligantes aceptores -77 fortes. 

13.3.1 Contagem de eletrons 

Existem varios esquemas para a contagem de eletrons em compostos organometalicos. Aqui 
temos dois exemplos de contagem de eletrons em especies de 18 eletrons: 


EXEMPLO 13.1 


Cr(CO) 6 

Um atomo de Cr tern 6 eletrons fora do nucleo de gas nobre. Cada CO e considerado como 
um doador de 2 eletrons. A contagem total de eletrons e portanto: 

Cr 6 eletrons 

6 (CO) 6X2 eletrons = 12 eletrons 

Total = 18 eletrons 

Cr(CO) 6 , portanto, e considerado um complexo de 18 eletrons. E termicamente estavel e 
pode ser sublimado sem decomposigao. Por outro lado, Cr(CO) 5 , uma especie de 16 eletrons 
e Cr(CO) 7 , uma especie de 20 eletrons, sao muito menos estaveis e sao conhecidos apenas 
como especies transitorias. Da mesma forma, as moleculas de 17 eletrons [Cr(CO) 6 ] + e 19 
eletrons [Cr(CO) 6 ] - sao muito menos estaveis do que a de 18 eletrons Cr(CO) 6 . 

A ligagao em Cr(CO) 6 , que fornece uma base racional para a estabilidade especial de mui¬ 
tos sistemas de 18 eletrons, e discutida na Segao 13.3.2. 

(7j 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 Cl 

Os eletrons neste complexo podem ser contados de duas maneiras: 

Metodo A: metodo do par doador 

Este metodo considera que ligantes doarao pares de eletrons para o metal. Para determinar 
a contagem total de eletrons, temos de levar em conta a carga em cada ligante e determinar o 
estado de oxidagao formal do metal. 

Penta-hapto-C 5 H 5 e considerado por este metodo como C 5 H 5 - , um doador de 3 pares de 
eletrons; isto e, um doador de 6 eletrons. Como no primeiro exemplo, o CO e contado como 
um doador de 2 eletrons. 

Cloreto e considerado Cl - , um doador de dois eletrons. Portanto, (t 7 5 -C 5 H 5 ) Fe(CO) 2 Cl e 
formalmente um complexo de ferro(II). Ferro(II) tern 6 eletrons alem do seu nucleo de gas 
nobre. 

Portanto, a contagem de eletrons e 

Fe(II) 6 eletrons 

T 7 5 -C 5 H 5 _ 6 eletrons 

2(CO) 4 eletrons 

Cl - 2 eletrons 

Total = 18 eletrons 


Metodo B: metodo do ligante neutro 

Este metodo usa o numero de eletrons que seriam doados por ligantes sefossem neutros. 

Para ligantes inorganicos simples, isso geralmente significa que ligantes sao considerados como 
doadores do numero de eletrons igual a sua carga negativa como 10 ns livres. Por exemplo: 
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Cl e um doador de 1 eletron (carga no ion livre = -1) 

O e um doador de 2 eletrons (carga no ion livre = -2) 

N e um doador de 3 eletrons (carga no ion livre = -3) 

O estado de oxidagao do metal nao precisa ser especificado para determinar a contagem 
total de eletrons por esse metodo. 

Para (t/ 5 -C 5 H 5 ) Fe(CO) 2 Cl, um atomo de ferro tern 8 eletrons alem do seu nucleo de gas 
nobre e i 7 5 -C 5 H 5 e agora considerado um ligante neutro (um sistema de 5 eletrons pi), caso 
em que contribuira com 5 eletrons. CO e um doador de 2 eletrons e Cl (contado como se 
fosse uma especie neutra) e um doador de 1 eletron. A contagem de eletrons e 

Atomo de Fe 8 eletrons 

Ty 5 -C 5 H 5 5 eletrons 

2(CO) 4 eletrons 

Cl 1 eletron 

Total =18 eletrons 

Os resultados dos dois metodos sao equivalentes; ambos dao 18 eletrons. 

Muitos complexos organometalicos sao especies com carga, e esta carga deve ser incluida na 
determinagao da contagem total de eletrons. No metodo do ligante neutro, para os anions, a carga 
do complexo e adicionada como um numero de eletrons ao total; e para os cations, a magnitude 
da carga do complexo e subtraida como um numero de eletrons do total. O leitor pode verificar, 
por ambos os metodos de contagem de eletrons, que [(i 7 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 ] _ e [Mn(CO) 6 ] + sao 
ambos ions de 18 eletrons. 

Uma ligagao simples metal-metal conta como um eletron por metal, uma ligagao dupla conta 
como dois eletrons por metal e assim por diante. Por exemplo, no dimerico (CO) 5 Mn—Mn(CO) 5 , 
a contagem de eletrons por atomo de manganes e, por qualquer um dos metodos: 

Mn 7 eletrons 

5 (CO) 10 eletrons 

Ligagao Mn—Mn 1 eletron 

Total =18 eletrons 

As contagens de eletrons para os ligantes comuns, de acordo com ambos os esquemas, 
encontram-se na Tabela 13.1. 


TABELA 13.1 Esquemas de contagem de eletrons para ligantes comuns 


1 Ligante 

Metodo A 

Metodo B 

H 

2(H“) 

1 

Cl, Br, I 

2(X“) 

1 

OH, OR 

2 (OH - , OR - ) 

1 

CN 

2 (CN - ) 

1 

ch 3 , cr 3 

2 (CH 3 - , CR 3 - ) 

1 

NO (M—N—0 angular) 

2 (NO - ) 

1 

NO (M—N—0 linear) 

2 (NO + ) 

3 

CO, pr 3 

2 

2 

nh 3 , h 2 o 

2 

2 

= CRR' (Carbeno) 

2 

2 

H 2 C=CH 2 (Etileno) 

2 

2 

CNR 

2 

2 

= o, = s 

4 (O 2- , S 2- ) 

2 

? 7 3 EC 3 H 5 ( 77 -alila) 

4(C 3 H 5 - ) 

3 

= CR (Carbino) 

3 

3 

= N 

6 (N 3- ) 

3 

Etilenodiamina (en) 

4 (2 por nitrogenio) 

4 


(continua) 
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TABELA 13.1 Esquemas de contagem de eletrons para ligantes comuns (cont.) 


Ligante 


Metodo A 


Metodo B 

Bipiridina (bipy) 


4 (2 por nitrogenio) 

4 

Butadieno 


4 


4 

r] 5 MC 5 H 5 (Ciclopentadienilo) 

6(C 5 H 5 -) 


5 

17 6 §C 6 H 6 (Benzeno) 


6 


6 

i 7 7 IEIC 7 H 7 (Ciclo-heptatrienila) 

6 (C 7 H 7 + ) 


7 


Os dois metodos de contagem de eletrons sao ilustrados para os complexos a seguir. 



Metodo A 

Metodo B 


ClMn(CO) 5 

Mn(I) 

6 e 

Mn 

7e" 


ci¬ 

2e“ 

Cl 

1 e" 


sco 

10 e" 

5 CO 

10 e" 



18 e" 


18 e" 

(r, 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe 

Fe(II) 

6 e“ 

Fe 

8 e“ 

(Ferroceno) 

2^-C 5 H 5 

12 e" 

2^-C 5 H 5 

10 e" 



18 e" 


18 e" 

[Re(CO) 5 (PF 3 )] + 

Re(I) 

6 e" 

Re 

7e" 


5 CO 

10e" 

5 CO 

10 e" 


pf 3 

2 e“ 

pf 3 

2e" 


Carga + 

* 

Carga + 

-1 e" 



18 e" 


18 e" 

[Ti(CO) 6 ] 2 - 

Ti(2—) 

6 e“ 

Ti 

4 e“ 


6 CO 

12 e" 

6 CO 

12 e" 


Carga 2- 

* 

Carga 2- 

2 e“ 



18 e" 


18 e" 


*A carga no ion e contabilizada na atribuigao do estado de oxidagao de metais. 


O metodo de escolha para contagem de eletrons e uma questao de preferencia individual. O 
metodo A inclui o estado de oxidagao formal do metal; o metodo B nao inclui. O metodo B pode ser 
mais simples de usar para ligantes tendo sistemas tt estendidos. Por exemplo, os ligantes rf tern uma 
contagem de eletrons de 5, os ligantes rj 3 uma contagem de eletrons de 3, e assim por diante. Como 
nenhuma das describes descreve a ligagao no sentido real, esses metodos devem, como a abordagem 
de eletron-ponto de Lewis na quimica do grupo principal, ser considerados principalmente ferramen- 
tas de documentagao eletronica. Medidas fisicas sao necessarias para fornecer evidencias sobre a dis- 
tribuigao real dos eletron nas moleculas. E melhor selecionar um metodo e usa-lo de forma constante. 

Em ligantes como CO que podem interagir com os atomos de metal de varias maneiras, o 
numero de eletrons contados baseia-se geralmente na doagao cr. Por exemplo, embora o CO seja 
um aceptor-7r e doador-7r (fraco), sua contagem de doagao de eletrons de 2 e baseada apenas na 
sua capacidade de doador-cr. No entanto, as capacidades de aceptor-7r e doador-7r dos ligantes 
tern efeitos significativos sobre o grau ao qual a regra 18 eletrons e susceptivel de ser obedecida. 
Sistemas tt organicos ciclicos e lineares interagem com metais de formas mais complicadas, 
discutidas mais adiante neste capitulo. 


EXERCICIO 13.1 


Determine as contagens de eletrons de Valencia para os metais de transigao nos seguintes 
complexos: 

a. [Fe(CO) 4 ] 2 - c . (t? 3 -C 5 H 5 ) (7j 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 

b. [(i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Co] + d. Co 2 (CO) 8 (tern uma ligagao simples Co—Co) 
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EXERCI'CIO 13.2 


Identifique o metal de transigao da primeira fileira para a seguinte especie de 18 eletrons: 

a. [M(CO) 3 (PPh 3 )]~ c . (rj 4 -C 8 H 8 )M(CO) 3 

b. HM(CO) 5 d. [(rj 5 -C 5 H 5 )M(CO) 3 ] 2 (considere a ligacao M—M simples) 

13.3.2 Por que 18 eletrons? 

Uma logica muito simplificada para o significado especial de 18 eletrons pode ser feita por 
analogia com a regra do octeto em quimica do grupo principal. Se o octeto representa uma 
configuragao de subnivel de eletrons de Valencia completa (, s 2 p 6 ), entao, o numero 18 representa 
um subnivel de Valencia preenchido para um metal de transigao (s 2 p 6 d m ). Embora talvez seja 
uma maneira util para relacionar a configuragao eletronica a ideia de submveis de Valencia de 
eletrons para atomos, essa analogia nao fornece uma explicagao sobre por que tantos complexos 
violam a regra dos 18 eletrons. Em particular, a logica de submveis de Valencia nao faz distingao 
entre tipos de ligantes (por exemplo, doadores-cr, aceptores-7r). Essa distingao e importante na 
determinagao de quais complexos obedecem e quais violam a regra. 

Um bom exemplo de um complexo que adere a regra dos 18 eletrons e Cr(CO) 6 . Os orbitais 
moleculares de interesse nesta molecula sao aquelas que resultam principalmente de interagoes 
entre os orbitais d do Cr e o doador-cr (HOMO) e orbitais aceptores-7r (LUMO) dos seis ligantes CO. 



FIGURA 13.i Niveis de energia 
dos orbitais moleculares de 
Cr(CO) 6 . 

Niveis de energia dos orbitais 
moleculares de Cr(CO) 6 por Gary 
0. Spessard e Gary L. Miessler. 
Reimpresso com permissao. 
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As energias relativas dos orbitais moleculares resultantes dessas interagoes sao mostradas na 
Figura 13.8; um diagrama mais detalhado com base numa analise de simetria dos orbitais inte- 
ragindo e apresentada na Figura 10.7. 

Um atomo Cr(0) tern 6 eletrons fora de seu nucleo de gas nobre. Cada CO contribui com 
um par de eletrons para dar uma contagem total de 18 eletrons. No diagrama de orbitais 
moleculares, esses 18 eletrons aparecem como os 12 eletrons a - os eletrons a dos ligantes 
CO, estabilizados por sua interagao com os orbitais dos metais - e os 6 eletrons t 2 . A adigao 
de um ou mais eletrons para Cr(CO) 6 iria preencher os orbitais, e g9 que sao antiligantes. A 
consequencia seria a desestabilizagao da molecula. A remogao de eletrons de Cr(CO) 6 iria 
despovoar os orbitais t 2g9 que sao ligantes como consequencia da forte capacidade aceptora-7r 
dos ligantes CO. Uma diminuigao da densidade eletronica nestes orbitais tambem tende a 
desestabilizar o complexo. O resultado e que a configuragao de 18 eletrons para esta molecula 
e a mais estavel. 

Considerando moleculas hexacoordenadas de geometria octaedrica, conseguiremos ter 
uma melhor reflexao de quando podemos esperar que a regra dos 18 eletrons seja mais valida. 
Cr(CO) 6 obedece a regra por causa de dois fatores: a forte capacidade doador-cr de CO aumenta 
a energia dos orbitais e g9 tornando-os consideravelmente antiligantes (e aumenta a energia dos 
eletrons que excedam 18). E a forte capacidade aceptora-7r de CO baixa a energia dos orbitais 
t 2g , tornando-os ligantes (e reduzindo as energias dos eletrons 13 a 18). Ligantes que sao tanto 
fortes doadores-cr e aceptores- 77 , portanto, devem ser os mais eficazes para forgar a aderencia a 
regra dos 18 eletrons. Outros ligantes, incluindo alguns ligantes organicos, nao tern estas caracte- 
risticas. Seus compostos podem ou nao aderir a regra. 

Exemplos de excegoes podem ser notados. [Zn(en) 3 ] 2+ e uma especie de 22 eletrons; e 
possui ambos os orbitais t 2g e e g * preenchidos. Embora en (etilenodiamina) seja um bom doa¬ 
dor-cr, nao e um doador tao forte quanto CO. Como resultado, os eletrons nos orbitais e g nao 
sao suficientemente antiligantes para causar desestabilizagao significativa do complexo, e a 
especie de 22 eletrons, com 4 eletrons em orbitais e g9 e estavel. Um exemplo de uma especie 
de 12 eletrons e TiF 6 2_ . Nesse caso, o ligante fluor e um doador- 77 , bem como um doador-cr. A 
capacidade de doador -77 de F“ desestabiliza os orbitais t 2g do complexo, tornando-os ligeira- 
mente antiligantes. A especie TiF 6 2_ tern 12 eletrons em orbitais cr ligantes e nenhum eletron 
nos orbitais antiligantes t 2g ou e g *. Essas excegoes a regra dos 18 eletrons sao mostradas esque- 
maticamente na Figura 13.9. 8 

O mesmo tipo de argumento pode ser usado para complexos de outras geometrias. Na 
maioria dos casos, ha uma configuragao de 18 eletrons de estabilidade especial para complexos 
de ligantes fortemente aceptores-7r. Exemplos incluem a geometria trigonal-bipiramidal, como 
Fe(CO) 5 e a geometria tetraedrica, como Ni(CO) 4 . A excegao mais comum e a geometria qua- 
drado-planar, em que uma configuragao de 16 eletrons pode ser a mais estavel, especialmente 
para complexos de metais de d 8 . 
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FIGURA 13.9 Excegoes a regra dos 18 eletrons. 
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13.3.3 Complexos quadrado-planares 

Sao exemplos de complexos quadrado-planares os complexos de 16 eletrons mostrados na 
Figura 13.10. Para entender por que complexos quadrado-planares de 16 eletrons podem ser 
especialmente estaveis, e necessario examinar os orbitais moleculares de um complexo. Um 
diagrama de energia para os orbitais moleculares da molecula quadrado-planar de formula ML 4 , 
onde L e um ligante que pode funcionar tanto como doador-cr quanto aceptor-7r e mostrado na 
Figura 13.11. Um diagrama detalhado mostrando a analise da simetria dos orbitais interagindo 
encontra-se na Figura 10.16. 

Os quatro orbitais moleculares de menor energia neste diagrama resultam de intera 9 oes 
entre os orbitais doadores-cr de ligantes e os orbitais metalicos d x 2 _ y 2, d z 2, p x e p . Estes orbitais 
moleculares sao preenchidos por 8 eletrons dos ligantes. Os proximos quatro orbitais tambem 
sao levemente ligantes, nao ligantes, ou ligeiramente antiligantes, derivados principalmente dos 
orbitais metalicos d v , 4, , d v e d 7 2 VI Esses orbitais sao ocupados por um maximo de 8 eletrons 

xz yz xy <■ . 

do metal. Eletrons adicionais ocupariam um orbital derivado da intera^ao antiligante de um 
orbital metalico 4c 2 -/ com os orbitais doadores-cr dos ligantes (o orbital 4c 2 -/ aponta direta- 
mente para os ligantes; sua interagao antiligante e a mais forte). Consequentemente, para comple¬ 
xos quadrado-planares com ligantes tendo caracteristicas tanto de doador-cr quanto de aceptor-7r, 
uma configura^ao de 16 eletrons e mais estavel que uma configura 9 ao de 18 eletrons. Complexos 
quadrado-planares de dezesseis eletrons podem ser capazes de aceitar um ou dois ligantes nos 
sitios de coordena 9 ao vacantes (ao longo do eixo z) para alcazar uma configura 9 ao de 18 ele¬ 
trons. Essa e uma rea 9 ao comum dos complexos quadrado-planares de 16 eletrons (Capitulo 14). 
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FIGURA 13.10 Exemplosde 
complexos d 8 quadrado-planares. 



FIGURA 13.11 Niveis de energia dos orbitais moleculares para os complexos 
quadrado-planares. 


VI O orbital d z 2 tem simetria A lg e interage com um orbital de grupo A l . Se fosse o unico orbital do metal com essa 
simetria, o orbital molecular rotulado d z 2 na Figura 13.11 seria antiligante. No entanto, o proximo orbital 5 de energia 
superior do metal tambem tem simetria A lg . Quanto maior for o grau ao qual esse orbital esta envoivido, menor sera a 
energia do orbital molecular. 

vn As energias relativas de todos os quatro orbitais dependem da natureza dos ligantes especfficos e do metal envolvido; 
em alguns casos na Figura 10.16, a capacidade dos ligantes doarem 7 t pode fazer a ordem dos niveis de energia ser dife- 
rente da mostrada na Figura 13.11. 
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EXERCICIO 13.3 


Verifique se que os complexos na Figura 13.10 sao especies de 16 eletrons. 

Especies quadrado-planares de dezesseis eletrons sao mais comumente encontradas com 
metais d 8 , especialmente para metais tendo estados de oxidagao formais de 2+ (Ni 2+ , Pd 2+ e 
Pt 2+ ) e 1+ (Rh + , Ir + ). A geometria quadrado-planar e mais comum para complexos de metais de 
transigao da segunda e terceira fileira do que para complexos da primeira fileira. Dois exem- 
plos de complexos quadrado-planares d 8 que sao usados como catalisadores sao o complexo de 
Wilkinson e o complexo de Vaska (Figura 13.10). 

13.4 Ligantes em quimica de organometalicos 

Centenas de ligantes sao conhecidos ligando-se a atomos metalicos atraves do carbono. O mono- 
xido de carbono forma um grande numero de complexos metalicos e merece mengao especial, 
com varios ligantes diatomicos semelhantes. Muitas moleculas organicas contendo sistemas 
pi lineares ou ciclicos tambem formam numerosos complexos organometalicos. Os complexos 
contendo tais ligantes serao discutidos em seguida, apos uma breve revisao dos sistemas pi nos 
ligantes. Por fim, sera dada especial atengao a dois tipos de compostos organometalicos que sao 
muito importantes: complexos carbeno, contendo ligagoes duplas de metal-carbono e complexos 
carbino, contendo ligagoes triplas metal-carbono. 

13.4.1 Complexos carbomlicos (CO) 

O monoxido de carbono e o ligante mais comum na quimica organometalica. Serve como o unico 
ligante em carbonilas binarias tais como Ni(CO) 4 , W(CO) 6 e Fe 2 (CO) 9 ou, mais comumente, em 
combinagao com outros ligantes, organicos e inorganicos. CO pode ligar-se a um unico metal, ou 
podera servir como uma ponte entre dois ou mais metais. Vamos abordar a ligagao entre metais 
e CO, a smtese e as reagoes de complexos CO e exemplos de varios tipos de complexos de CO. 

Ligagao 

E util revisarmos as ligagoes em CO. A imagem dos orbitais moleculares do CO, mostrada na 
Figura 5.13, e similar a do N 2 . Esbogos dos orbitais moleculares derivados principalmente dos 
orbitais atomicos 2 p destas moleculas sao mostrados na Figura 13.12. 

Duas caracteristicas dos orbitais moleculares do CO merecem atengao. Primeiro, o orbital 
de maior energia ocupado (o HOMO) tern seu lobulo maior no carbono. E atraves desse orbital, 
ocupado por um par de eletrons, que CO exerce sua fungao de doador-cr, doando densidade 
eletronica diretamente na diregao de um orbital metalico adequado, como um orbital d nao pre- 
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FIGURA 13.12 Orbitais moleculares selecionados de N 2 e CO. 








13.4 Ligantes em quimica de organometalicos 


enchido ou hibrido. O monoxido de carbono tambem tem dois orbitais 7 r* vacantes (o LUMO). 
Estes tambem tem lobulos maiores no carbono do que no oxigenio. Um atomo de metal tendo 
eletrons em um orbital d de simetria adequado pode doar densidade eletronica para esses orbitais 
77*. Estas interagoes doador -cr e aceptor -77 sao ilustradas na Figura 13.13. 

O efeito global e sinergico. CO pode doar densidade eletronica atraves de um orbital a 
para um atomo de metal. Quanto maior for a densidade de eletrons no metal, mais eficaz ele 
pode devolver a densidade eletronica para os orbitais 77 * de CO. O efeito liquido pode ser uma 
forte ligagao entre o metal e CO. No entanto, a forga de ligagao deste depende de varios fatores, 
incluindo a carga sobre o complexo e o ambiente ligante do metal. 


EXERCI'CIO 13.4 


N 2 tem orbitais moleculares bastante semelhantes aos do CO, como mostrado na Figura 13.12. 
Voce espera que N 2 seja um aceptor 77 mais forte ou mais fraco do que CO? 
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FIGURA 13.13 Interagoes cr e tt entre CO e um atomo de metal. 
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Se esta imagem de ligagao entre CO e os atomos metalicos for correta, deve ser apoiada por 
evidencias experimentais. Duas fontes de tais evidencias sao a espectroscopia infravermelha e a 
cristalografia de raios X. Primeiro, qualquer alteragao da ligagao entre o carbono e o oxigenio 
deve refletir-se na vibragao de estiramento C—O, como observado por IV. O estiramento C—O 
nos complexos organometalicos e frequentemente muito intenso (o estiramento das ligagoes 
C—O resulta em uma alteragao substancial no momento dipolar), e sua energia, muitas vezes, 
fornece informagoes valiosas sobre a estrutura molecular. O monoxido de carbono livre tem 
um estiramento C—O em 2143 cm -1 . Cr(CO) 6 , por outro lado, tem seu estiramento C—O em 
2000 cm -1 . A menor energia para o modo de estiramento significa que a ligagao C—O e mais 
fraca em Cr(CO) 6 . 


A energia necessaria para alongar uma ligagao e proporcional a 


V 


onde k = cons- 


tante de forga e /ul = massa reduzida. Para atomos de massa m l e ra 2 , a massa reduzida 
e dado por 


m 1 m 2 

P = -T- 

m x + m 2 


Quanto mais forte for a ligagao entre dois atomos, maior sera a constante de forga. 
Consequentemente, maior sera a energia necessaria para alongar a ligagao e maior 
a energia da banda correspondente (maior o numero de onda, em cm -1 ) no espectro 
infravermelho. Da mesma forma, quanto mais massivos forem os atomos envolvidos na 
ligagao, refletido em uma maior redugao da massa, menos energia sera necessaria para 
alongar a ligagao e menor a energia de absorgao no espectro infravermelho. 

Seria esperado que tanto a doagao cr (que doa a densidade eletronica de um orbital ligante em 
CO) quanto a aceitagao de 77 (que coloca a densidade de eletrons nos orbitais antiligantes C—O) 
enfraquecessem a ligagao C—O e diminuissem a energia necessaria para alongar essa ligagao. 

Evidencias adicionais sao fornecidas por cristalografia de raios X. No monoxido de car¬ 
bono, a distancia C—O foi medida em 112,8 pm. Era esperado que o enfraquecimento da liga¬ 
gao C—O fizesse esta distancia aumentar. Tal aumento na distancia de ligagao e encontrado 
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em complexos contendo CO, com distancias C—O de aproximadamente 115 pm para muitas 
carbonilas. Embora tais medigoes fornegam valores definitivos das distancias de ligagao, na 
pratica e muito mais conveniente usar espectros infravermelhos para obter dados sobre a forga 
das ligagoes C—O. 

A carga sobre um complexo carbonila tambem se reflete em seu espectro infravermelho. 
Cinco hexacarbonilas isoeletronicas tern as seguintes bandas de estiramento C—O (compare 
com v(CO) = 2143 cm -1 para o CO livre): vm 


Complexo 

v (CO), cm" 1 

[Ti(CO) 6 ] 2 - 

1748 

[V(CO) 6 ]- 

1859 

Cr(CO) 6 

2000 

[Mn(CO)g] + 

2100 

[Fe(CO) 6 ] 2+ 

2204 


Destas cinco, [Ti(CO) 6 ] 2- contem o metal mais altamente reduzido, formalmente contendo 
Ti(2-). Isso significa que o titanio tern a menor capacidade de atrair eletrons e a maior tendencia 
para doar densidade eletronica de volta para CO. As cargas formais sobre os metais aumentam 
de -2 para [Ti(CO) 6 ] 2_ ate +2 para [Fe(CO) 6 ] 2+ . O titanio em [Ti(CO) 6 ] 2_ , com a carga formal 
mais negativa, tern a tendencia mais forte para doar para CO. A consequencia e a forte populagao 
dos orbitais i r* do CO em [Ti(CO) 6 ] 2_ e a redugao da forga da ligagao C—O. Em geral, quanto 
mais negativa for a carga sobre as especies organometalicas, maior sera a tendencia do metal para 
doar eletrons para os orbitais i r* de CO e menor a energia da vibragoes de estiramento C—0. IX 


EXERCICIO 13.5 


Preveja qual dos complexos [V(CO) 6 ] , Cr(CO) 6 ou [Mn(CO) 6 ] + tern a ligagao C—O mais curta. 

Como e possivel que complexos carbomlicos cationicos como [Fe(CO) 6 ] 2+ tenham bandas 
de estiramento C—O com ainda mais energia do que as do CO livre? Parece evidente que o 
ligante CO nao exerga atividade 7r-aceptora significativa nestes complexos, entao o enfraque- 
cimento da ligagao C—O por essa interagao deve ser minimo, mas como a forga da ligagao 
aumental Os calculos demonstraram que um efeito de polarizagao causado pelo cation metalico 
desempenha um papel importante nestes cations carbomlicos. 9 

No CO livre, os eletrons sao polarizados em diregao ao oxigenio mais eletronegativo. Por 
exemplo, os eletrons nos orbitais tt concentram-se mais perto do atomo de oxigenio do que do 
carbono. A presenga de um cation de metal de transigao reduz a polarizagao na ligagao C—O 
atraindo os eletrons ligantes: 

C=0 M—C=0 

A consequencia e que os eletrons do complexo de carga positiva sao compartilhados mais 
igualmente pelo carbono e o oxigenio, dando origem a uma ligagao mais forte e um estiramento 
C—O de maior energia. 

Pontes de CO 

Muitos casos sao conhecidos em que CO forma pontes entre dois ou mais metais. Muitos modos 
de pontes sao conhecidos (Tabela 13.2). 


vm As posigoes das vibragoes de estiramento C—O nos ions podem ser afetadas por interagoes com solventes ou contrafons, 
e espectros de compostos solidos e em solugao podem ser ligeiramente diferentes. 

IX Para obter uma revisao dos anions carbonila de metais e outros complexos contendo metais em estados de oxidagao 
negativos, consulte J. E. Ellis, Organometallics, 2003, 22, 3322 mdlnorg. Chem., 2006, 45, 3167. 
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TABELA 13.2 Modos de formagao de ponte de CO 


Tipo de CO 


Intervalo aproximado para \/(CO) em 
complexos neutros (cm -1 ) 

CO livre 


2143 

M — CO terminal 


1850-2120 

Simetrico a jul 2 — CO 

O 

C 

M y X M 

1700-1860 

Simetrico a /x 3 — CO 

O 

M x i s M 

M 

1600-1700 

0 



M 4 -C 0 

AT J \ 

M 

M 

< 1700 (poucos exemplos) 


*Forma95es de pontes /jl 2 - e pt 3 - CO assimetricas tambem sao conhecidas. 
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FIGURA 13.14 Formagao de pontes CO. 
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O modo ponte e fortemente correlacionado com a posigao da banda de estiramento do 
C—O. Nos casos em que o CO faz pontes com dois atomos de metal, ambos os metais podem 
contribuir para a densidade eletronica nos orbitais 7 r* do CO, para enfraquecer a ligagao C—O 
e diminuir a energia de estiramento. Consequentemente, o estiramento C—O para o CO com 
ponte dupla situa-se em uma energia muito mais baixa do que para COs terminais. Um exemplo 
e mostrado na Figura 13.14. A interagao de tres atomos de metal com um CO com ponte tripla 
enfraquece ainda mais a ligagao C—O. A banda no infravermelho para o estiramento C—O 
e ainda menor do que no caso da ponte dupla. (Por comparagao, os estiramentos da carbonila 
em moleculas organicas sao tipicamente na faixa 1700 a 1850 cm -1 , com muitas cetonas alquila 
proximas de 1700 cm -1 .) 

Comumente, os ligantes carbonila terminais e em pontes podem ser considerados doadores 
de dois eletrons, com os eletrons doados compartilhados por atomos de metal nos casos de pon¬ 
tes. Por exemplo, no complexo a esquerda, o CO em ponte e um doador global de dois eletrons, 
com um unico eletron doado para cada metal. A contagem de eletrons para cada atomo de Re 
de acordo com o metodo B e 


2082, 2019 cm -1 
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Re 

7e“ 

^ 5 -c 5 h 5 

5 e - 

2 (CO) (terminal) 

4 e - 

5(M2-CO) 

1 e - 

Ligagao M—M 

1 e 

Total = 

18 e“ 


Carbonilas formando pontes quase linearmente, tais como aquelas em [(t 7 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 2 ] 2 
sao especialmente interessantes. Quando [(t 7 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 3 ] 2 e aquecido, parte do monoxido 
de carbono e liberada. O produto, [(t 7 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 2 ] 2 , reage prontamente com CO para rever¬ 
ter esta reagao: 10 

[(77 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 3 ] 2 ^ [(t, 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 2 ] 2 + 2 CO 

1960, 1915 cm 1 1889, 1859 cm 1 



FIGURA 13.15 Formagaode 
pontes CO em 
[(t/ 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 2 ] 2 . 


Essa reagao e acompanhada de alteragoes no espectro infravermelho na regiao CO, con- 
forme citado acima. A ligagao Mo—Mo tambem encurta a distancia de ligagao em aproxi- 
madamente 79 pm, compativel com um aumento da ordem de ligagao metal-metal de 1 para 
3. Os calculos indicaram que uma importante interagao e a doagao de um orbital d do metal 
para o orbital i r* do CO (Figura 13.15). 11 Tal doagao enfraquece a ligagao carbono-oxigenio 
no ligante e resulta no deslocamento observado das bandas de estiramento C—O para ener- 
gias menores. 

Os espectros infravermelhos dos complexos carbonila serao discutidos em mais detalhes 
na Segao 13.8. 

Complexos carbomlicos binarios 

As carbonilas binarias, que contem apenas atomos metalicos e CO, sao numerosas. Complexos 
carbomlicos binarios representativos encontram-se na Figura 13.16. A maioria destes complexos 
obedece a regra dos 18 eletrons. No entanto, os cluster compostos Co 6 (CO) 16 e Rh 6 (CO) 16 nao 
obedecem a regra. Uma analise mais detalhada da ligagao em cluster compostos (Capitulo 15) 
e necessaria para explicar satisfatoriamente a contagem de eletrons nestes e em outros cluster 
compostos. 

Outra carbonila binaria que nao obedece a regra e V(CO) 6 , de 17 eletrons. Este complexo 
e um dos poucos casos em que ligantes aceptores-7r fortes nao assumem uma configuragao de 
18 eletrons. Em V(CO) 6 , o vanadio aparentemente e muito pequeno para permitir um setimo 
sitio de coordenagao. Portanto, nao e possivel que haja um dimero ligado metal-metal, que daria 
uma configuragao de 18 eletrons. No entanto, V(CO) 6 e facilmente reduzido para [V(CO) 6 ]“, um 
complexo de 18 eletrons. 


EXERCICIO 13.6 


Verifique se e seguida a regra dos 18 eletrons para cinco das carbonilas binarias - alem de 
V(CO) 6 , Co 6 (CO) 16 e Rh 6 (CO) 16 mostrados na Figura 13.16. 

Uma caracteristica interessante das estruturas de complexos carbomlicos binarios e que 
a tendencia de CO para formar pontes com metais de transigao diminui, conforme se vai des- 
cendo na tabela periodica. Por exemplo, em Fe 2 (CO) 9 ha tres carbonilas em pontes. Contudo, 
em Ru 2 (CO) 9 e Os 2 (CO) 9 , ha um unico CO em ponte. Uma explicagao possivel e que os orbitais 
de CO nas pontes sejam menos capazes de interagir eficazmente com os atomos de metal de 
transigao, conforme o tamanho dos metais aumenta, juntamente com os comprimentos da liga¬ 
gao metal-metal. 
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FIGURA 13.16 Complexos de carbonila primaria. 


Os complexos carbonila binarios podem ser sintetizados de muitas maneiras. Alguns dos 
metodos mais comuns sao os seguintes: 

1. Reagao direta de um metal de transigao com CO. As reagoes mais simples envolvem o 
niquel, que reage com o CO em temperatura ambiente e a 1 atm: 

Ni + 4CO-> Ni(CO ) 4 

Ni(CO ) 4 e um liquido volatil, extremamente toxico, que deve ser manuseado com bastante 
cuidado. Foi observado pela primeira vez no estudo do Mond da reagao do CO com valvu- 
las de niquel . 12 Como a reagao pode ser revertida em alta temperatura, o acoplamento das 
reagoes direta e inversa foi utilizado comercialmente no processo Mond para a obtengao 
de niquel purificado de minerios. Outras carbonilas binarias podem ser obtidas da reagao 
direta de pos metalicos com CO, mas sao necessarias pressoes e temperaturas elevadas. 

2. Carbonilagao redutiva: a redugao de um composto metalico na presenga de CO e um agente 
redutor apropriado. Exemplos: 

CrCl 3 + 6 CO + A1 -> Cr(CO ) 6 + A1C1 3 

Re 2 0 7 + 17 CO -> Re 2 (CO ) 10 + 7 C0 2 

(CO atua como agente redutor na segunda reagao; sao necessarias alta temperatura e pressao) 

3. Reagao termica ou fotoquimica de outras carbonilas binarias. Exemplos: 

2 Fe(CO ) 5 -A- Fe 2 (CO ) 9 + CO 

A Fe 3 (CO)i 2 + 3 CO 


3 Fe(CO ) 5 
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A reagao mais comum de complexos carbomlicos e a dissociagao do CO. Essa reagao, que 
pode ser iniciada termicamente ou por absorgao de luz ultravioleta, caracteristicamente envolve 
a perda de CO de um complexo de 18 eletrons para produzir um intermediary de 16 eletrons, 
que pode reagir de diversas maneiras, segundo a natureza do complexo e seu ambiente. Uma 
reagao comum e a substituigao do CO perdido por outro ligante, para formar uma nova especie 
de 18 eletrons como produto. Por exemplo: 

Cr(CO) 6 +PPh 3 Cr(CO) 5 (PPh 3 ) + CO 

Re(CO) 5 Br + en —^ fac- Re(CO) 3 (en)Br + 2 CO 

Esse tipo de reagao, portanto, fornece uma via na qual complexos CO podem ser usados 
como precursores para uma variedade de complexos de outros ligantes (Capitulo 14). 

Carbonilas ligadas pelo oxigenio 

Um aspecto adicional do CO como um ligante merece mengao: ele pode as vezes ligar-se atra¬ 
ves do oxigenio, bem como do carbono. Este fenomeno foi observado primeiro pela capacidade 
do oxigenio de um complexo metal-carbonila atuar como um doador para os acidos de Lewis 
como A1C1 3 , com a fungao global do CO servindo como uma ponte entre os dois metais. Mui- 
tos exemplos sao conhecidos em que CO liga-se atraves de seu oxigenio a atomos de metal de 
transigao, com o arranjo C—O—metal geralmente sendo angular. A adigao de um acido de 
Lewis ao oxigenio resulta em enfraquecimento significativo e alongamento da ligagao C—O e 
um deslocamento da vibragao de estiramento C—O para menor energia no infravermelho. Este 
deslocamento observa-se tipicamente entre 100 e 200 cm -1 . Exemplos de carbonilas ligadas pelo 
O, as vezes chamadas de isocarbonilas , encontram-se na Figura 13.17. As propriedades fisicas 
e quimicas das carbonilas ligadas pelo oxigenio foram revistas. 13 

13.4.2 Ligantes semelhantes ao CO 

Varios ligantes diatomicos semelhantes ao CO sao dignos de serem citados. Tres deles - CS (tio- 
carbonila), CSe (selenocarbonila) e CTe (telurocarbonila) - sao de interesse, em parte, para fins de 
comparagao com CO. O reino dos complexos CS foi explorado extensivamente desde o primeiro 
complexo de tiocarbonila ser relatado em 1966, 14 mas a quimica dos complexos contendo ligantes 
CSe e CTe e mais desafiadora. 15 Isso ocorre, em parte, porque nao existem fontes tao convenientes 
e acessiveis para estes dois ligantes quanto para os complexos CS (CS 2 e C1 2 CS) e complexos CO. 
Portanto, o numero relativamente pequeno de complexos CSe e CTe nao deve ser visto como uma 
indicagao de sua estabilidade relativa. Os complexos tiocarbonila sao tambem de interesse como 
possiveis intermediaries nas reagoes de transference de enxofre envolvidas na remogao de enxofre 
dos combustiveis naturais. Nos ultimos anos, a quimica dos complexos contendo estes ligantes 
desenvolveu-se mais rapidamente conforme os caminhos para sua smtese foram planejados. 

CS, CSe e CTe sao semelhantes a CO em seus modos de ligagao, pois se comportam como 
doadores-cr e aceptores-7r e podem ligar-se aos metais em modos terminais ou em pontes. Os 
primeiros tres ligantes normalmente funcionam como doadores-cr e aceptores-7r mais fortes do 
que CO. 16 Em varios casos, foram preparados complexos isoestruturais de ligantes CO atraves 
do CTe, proporcionando oportunidades para comparagoes estruturais e espectroscopicas. Dados 
de um conjunto de complexos de rutenio (estrutura na margem da folha) sao fornecidos na 
Tabela 13.3. A diminuigao da distancia rutenio — carbono em diregao decrescente nesta serie 
e compativel com o aumento da atividade aceptora tt dos ligantes, preenchendo orbitais que sao 




FIGURA 13.17 Carbonilas ligadas ao oxigenio. 
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TABELA 13.3 

Complexos de CO, CS, CSe e CTe 


CE 

v(C—E), cm" 1 

Distancia Ru—C, nm ] 

CO 

1934 

1,829 

CS 

1238 

1,793 

CSe 

1129 

1,766 

CTe 

1024 

1,748 


Dados de Y. Mutoh, N. Kozono, M. Araki, N. Tsuchida, K. Takano, Y. Ishii, Organometallics, 2010, 29, 519. 



ligantes em relagao a ligagao Ru—C. Embora o aumento da capacidade aceptora i t dos ligantes 
explique parte da diminuigao da frequencia de estiramento C—E, o principal fator contribuinte 
para esse fenomeno e a massa crescente do heteroatomo E. 

Outros ligantes sao isoeletronicos com CO e, nao surpreendentemente, apresentam seme- 
lhangas estruturais e quimicas com CO. Dois exemplos sao CN“ e N 2 . Complexos de CN“ sao 
conhecidos ha mais tempo que os complexos carbonila. Complexos azuis (azul da Prussia e azul 
de Turnbull) que contem o ion [Fe(CN) 6 ] 3_ sao usados como pigmentos de tintas e corantes ha 
cerca de tres seculos. O cianeto e um doador-cr mais forte e um aceptor-7r substancialmente mais 
fraco do que CO. Em geral, fica proximo de CO nas series espectroquimicas. x Ao contrario da 
maioria dos ligantes organicos, que se ligam a metais em estados de baixa oxidagao formal, o 
cianeto liga-se prontamente a metais com estados de oxidagao mais elevados. Como um bom 
doador-cr, CN“ interage fortemente com ions metalicos carregados positivamente. Como um 
aceptor-7r mais fraco do que o CO, em parte uma consequencia da carga negativa de CN“ e a 
alta energia de seus orbitais i t* o cianeto nao e tao capaz de estabilizar os metais em estados 
de oxidagao baixos. Seus compostos sao frequentemente estudados no contexto da quimica de 
coordenagao classica, ao inves da quimica organometalica. 

A descoberta de que as enzimas hidrogenase contem CO e CN“ ligados ao ferro estimulou o 
interesse em complexos contendo os dois ligantes. Surpreendentemente, apenas dois complexos 
ferro contendo CO e CN“ e um atomo de ferro simples, [Fe(CO)(CN) 5 ] 3_ (relatado em 1887) e 
[Fe(CO) 4 (CN)]“ (relatado em 1974), eram conhecidos antes de 2001. O isomeros cis e trans de 
[Fe(CO) 2 (CN) 4 ] 2 - e/tfc-[Fe(CO) 3 (CN) 3 ] - foram preparados. Dois dos complexos ligantes mistos 
podem ser produzidos usando-se Fe(CO) 4 I 2 : 17 

3CN“ CN“ 

Fe(CO) 4 I 2 -> fac- [Fe(CO) 3 (CN) 3 ]~~ -• cis-[ Fe(CO) 2 (CN ) 4 ] 2 

O complexo frem 5 , -[Fe(CO) 2 (CN) 4 ] 2_ pode ser produzido pela adigao de cianeto a uma solu- 
gao de FeCl 2 sob uma atmosfera de CO : 18 

FeCl 2 (aq ou CH 3 CN) + 4 CN“ /ram-|Fe(CO) 2 (CN) 4 | 2_ 

O dinitrogenio e um doador e aceptor mais fraco que CO. No entanto, complexos N 2 sao de 
grande interesse, especialmente como possiveis intermediaries em reagoes que podem simular 
os processos naturais de fixagao do nitrogenio. 

Complexos NO 

O ligante NO (nitrosila) compartilha muitas semelhangas com CO. Como CO, ele e um doador-cr 
e aceptor- 7 r e pode servir como um ligante terminal ou em ponte. Informagoes uteis podem ser 
obtidas sobre seus compostos pela analise dos seus espectros infravermelhos. Ao contrario do 
CO, no entanto, o NO terminal tern dois modos de coordenagao comuns, linear (como CO) e 
angular. Exemplos de complexos NO encontram-se na Figura 13.18. 

Uma analogia formal e frequentemente estabelecida entre os modos de ligagao linear de 
ambos os ligantes. NO + e isoeletronico com CO. Portanto, em sua ligagao aos metais, NO linear 
e considerado pelo sistema A de contagem de eletrons como NO + , um doador de 2 eletrons. Pelo 


x Uma comparagao entre esses ligantes em complexos ligantes mistos de Fe esta em C. Loschen, G. Frenking, Inorg. 
Chem., 2004, 43, 778. 
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Linear Angular Em ponte Complexo NS 

FIGURA 13.18 Exemplos de complexos NO e NS. 


metodo do ligante neutro (B), NO linear e contado como um doador de 3 eletrons (que tem um 
eletron a mais do que o doador de 2 eletrons CO). 

O modo de coordenagao angular de NO pode ser considerado com originado formalmente 
de NO - , com a geometria angular sugerindo hibridagao sp 2 no nitrogenio. Pelo esquema A de 
contagem de eletrons, portanto, o NO angular e considerado o doador de 2 eletrons NO - . Pelo 
modelo do ligante neutro, considera-se um doador de 1 eletron. 

Embora esses metodos de contagem de eletrons em complexos NO sejam uteis, eles nao 
descrevem como NO realmente liga-se aos metais. O uso de NO + , NO ou NO - nao necessaria- 
mente implica nos graus de carater ionico ou covalente no NO coordenado. Esses rotulos sao 
simplesmente meios convenientes de contagem de eletrons. 

Informagoes uteis sobre os modos de ligagao linear e angular do NO estao resumidas na 
Figura 13.19. Muitos complexos contendo cada um dos modos sao conhecidos, e exemplos 
tambem sao conhecidos em que NO linear e angular ocorrem no mesmo complexo. Embora a 
coordenagao linear geralmente de origem a vibragoes de estiramento N—O em uma energia 
mais elevada do que o modo angular, ha sobreposigao suficiente nas faixas dessas bandas que 
os espectros infravermelhos sozinhos podem nao ser suficientes para distinguir entre os dois. 
Alem disso, a forma de empacotamento em cristais pode curvar a ligagao metal—N—O consi- 
deravelmente, de 180° no modo linear de coordenagao. 

Um composto contendo apenas ligantes NO e conhecido, Cr(NO) 4 , uma molecula tetrae- 
drica que e isoeletronica com Ni(CO) 4 . XI Os complexos contendo ligantes nitrosila em pon¬ 
tes tambem sao conhecidos, com o ligante em ponte neutro sendo considerado formalmente 
como um doador de 3 eletrons. Um complexo NO, o ion nitroprussiato, [Fe(CN) 5 (NO)] 2- , foi 
usado como um vasodilatador no tratamento da hipertensao arterial. Seu efeito terapeutico e 
consequencia de sua capacidade de liberar seu ligante NO. O NO age como agente vasodilatador. 

Nos ultimos anos, varias dezenas de compostos contendo o ligante isoeletronico NS (tio- 
nitrosila) foram sintetizados. Um deles pode ser observado na Figura 13.18. Assim como NO, 
NS pode funcionar nos modos linear, angular e em ponte. Em geral, foi relatado que NS atua 
como um ligante doador-cr mais forte, mas como um aceptor i t mais fraco do que NO, uma 
consequencia da maior concentragao de carga negativa no atomo de nitrogenio em NS. A dife- 
renga de polaridade dos ligantes NO e NS tambem leva a diferengas significativas nos espectros 
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FIGURA 13.19 Modos de ligagao linear e angular para o NO. 


XI Compostos contendo apenas um unico ligante, como NO em Cr(NO) 4 e CO em Mo(CO) 6 , sao chamados de compostos 


homolepticos. 
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eletronicos dos seus complexos. 19 A abrangencia da quimica do complexo NSe (selenonitrosila) 
e limitada. Apenas um complexo deste ligante foi relatado. 20 

13.4.3 Complexos hidreto e di-hidrogenio 

O ligante mais simples de todos os ligantes possiveis e o atomo de hidrogenio. Da mesma forma, 
o ligante diatomico mais simples possivel e H 2 . Estes ligantes ganharam atengao, por causa de 
sua simplicidade aparente, como modelos para esquemas de ligagao em compostos de coorde- 
nagao. Alem disso, os dois ligantes desempenharam papeis importantes no desenvolvimento de 
aplicagoes da quimica organometalica para a sfntese organica e os processos catalfticos. 


Complexos hidreto 

Embora os atomos de hidrogenio formem ligagoes com quase todos os elementos, considerare- 
mos especificamente os compostos de coordenagao contendo H ligado a metais de transigao. 21 
Como o atomo de hidrogenio tern apenas um orbital Is de energia adequada para a ligagao, a 
ligagao entre H e um metal de transigao deve ser uma interagao cr, envolvendo orbitais metalicos 
s, p e/ou d. Como um ligante, H pode ser considerado um doador de 2 eletrons como hidreto 
(H“, metodo A) ou um doador neutro de 1 eletron (atomo de H, metodo B). 

Embora alguns complexos de metais de transigao contendo apenas o ligante hidreto sejam 
conhecidos - um exemplo e o ion eneo-coordenado [ReH 9 ] 2_ (Figura 9.35), o exemplo classico 
de um prisma trigonal triencapuzado 22 - estamos preocupados principalmente com complexos 
contendo H em combinagao com outros ligantes. Tais complexos podem ser produzidos em uma 
variedade de maneiras. Provavelmente a sfntese mais comum e pela reagao de um complexo de 
metal de transigao com H 2 . Por exemplo: 

Co 2 (CO) 8 + H 2 -> 2 HCo(CO) 4 

rrans-Ir(CO)Cl(PEt 3 ) 2 + H 2 -> Ir(CO)Cl(H) 2 (PEt 3 ) 2 

Complexos de hidreto de carbonila tambem podem ser formados pela redugao de complexos 
carbonila, seguida pela adigao de acido. Por exemplo: 

Co 2 (CO) 8 + 2 Na -> 2 Na + [Co(CO) 4 ]“ 

[Co(CO) 4 ]“ + H + -> HCo(CO ) 4 

Um dos aspectos mais interessantes da quimica do hidreto de metal de transigao e a relagao 
entre este ligante e a quimica do ligante di-hidrogenio, H 2 . 


Complexos di-hidrogenio 

Embora os complexos contendo moleculas de H 2 coordenadas a metais de transigao tenham sido 
propostos ha muitos anos, a primeira caracterizagao estrutural de um complexo de di-hidrogenio 
so ocorreu em 1984, quando Kubas sintetizou M(CO) 3 (PR 3 ) 2 (H 2 ) onde M = Mo ou W e R = 
ciclo-hexila ou isopropila. 23 Subsequentemente, muitos complexos H 2 foram identificados, e a 
quimica desses ligantes desenvolveu-se rapidamente. 24 

A ligagao entre di-hidrogenio e um metal de transigao pode ser descrita como mostrado na 
Figura 13.20. Os eletrons cr em H 2 podem ser doados para um orbital vacante apropriado no 
metal (tal como um orbital d ou orbital hibrido), e o orbital vacante cr* do ligante pode aceitar a 
densidade eletronica de um orbital d ocupado do metal. O resultado e um enfraquecimento global 
e alongamento da ligagao H—H em comparagao com H 2 livre. As distancias H—H tipicas em 
complexos contendo di-hidrogenio coordenado situam-se na faixa de 82 a 90 pm, em comparagao 
com 74,14 pm no H 2 livre. 

Este esquema de ligagao leva a interessantes ramificagoes que sao diferenciadas de outros 
ligantes doador-aceptor como CO. Se o metal for rico em eletrons e doar fortemente para cr* de 
h 2 uma ligagao H—H no ligante pode romper-se, produzindo atomos H separados. Consequen- 
temente, a busca por complexos H 2 estaveis tern sido centrada em metais susceptiveis a serem 
doadores relativamente pobres, como aqueles em estados de oxidagao elevados ou cercados por 
ligantes que atuam como fortes aceptores de eletons. Em especial, bons aceptores 77, como o CO 
e o NO, podem ser eficazes para estabilizar o ligante di-hidrogenio. 



Doagao cr 


Aceitagao tt 

FIGURA 13.20 Ligagoes em 
complexos di-hidrogenio. 
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EXERCICIO 13.7 


Explique por que Mo(PMe 3 ) 5 H 2 e um diidreto (contem dois ligantes H separados), mas 
Mo(CO) 3 (PR 3 ) 2 (H 2 ) contem o ligante di-hidrogenio (Me = metila, R = isopropila). 

Os complexos di-hidrogenio sao frequentemente sugeridos como intermediarys em uma 
variedade de reagoes de hidrogenio em centros de metal. Algumas destas reagoes sao passos 
dos processos cataliticos de interesse comercial. A medida que este ligante torna-se mais com- 
pletamente entendido, as aplicagoes de sua quimica provavelmente tornam-se extremamente 
importantes. 

13.4.4 Ligantes tendo sistemas 77 estendidos 

Embora seja relativamente simples descrever pictoricamente de que forma ligantes como CO 
e PPh 3 ligam-se a metais, explicar a ligagao entre metais e ligantes organicos tendo sistemas 
7 t estendidos pode ser mais complexo. Por exemplo, como os aneis C 5 H 5 sao fixados ao Fe no 
ferroceno, e como o 1,3-butadieno pode se ligar aos metais? Para entender a ligagao entre metais 
e sistemas i t, temos de considerar a ligagao 77 dentro dos ligantes em si. 

Descreveremos primeiramente os sistemas 77 lineares e, em seguida, ciclicos para entao 
considerarmos como as moleculas contendo tais sistemas podem ligar-se aos metais. 

Sistemas tt lineares XM 

O caso mais simples de uma molecula organica, tendo um sistema linear tt e o etileno, que possui 
uma unica ligagao tt resultante da interagao entre dois orbitais 2 p em seus atomos de carbono. 
As interagoes destes orbitais p resultam em um orbital tt ligante e um orbital antiligante, como 
mostrado: 

// 2 C = C// 2 Orbitais p interagindo Energia relativa 

ojo * 

o;o 


o o u ^ 
o o 

A interagao antiligante tern um piano nodal perpendicular ao eixo internuclear, mas a inte¬ 
ragao ligante nao tern tal piano nodal. 

O proximo e o sistema 77 de tres atomos, radical 77 -alila, C 3 H 5 . Neste caso, existem tres orbi¬ 
tais 2 p a serem considerados, um de cada um dos atomos de carbono, participando do sistema 77. 
As interagoes possiveis sao as seguintes: 


Orbitais p interagindo 

Energia relativa 

O O'O 


OjOjO 

-77* 

q ; 0 

0 ; 0 

t 


000 

1 1 

000 

-77 


xn Na presente segao, o termo “linear” e usado em sentido amplo, para incluir nao apenas ligantes que possuem carbonos 
em uma linha reta, mas ligantes acfclicos que sao angulares em carbonos sp 2 internos. Para simplificar, os diagramas 
tambem sao mostrados como arranjos de linhas retas. Alem disso, os orbitais p nesta seqao nao sao desenhados em escala. 
Os desenhos mostram interagoes ligantes e antiligantes entre orbitais adjacentes, mas nao usam tamanhos diferentes para 
indicar as contribuiqoes relativas dos orbitais individuais para os orbitais moleculares. 
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O orbital molecular 77 de menor energia para este sistema tem os tres orbitais p interagindo 
construtivamente, para produzir um orbital molecular ligante. O orbital nao ligante (77 ) tem mais 
energia, nele um piano nodal corta a molecula, dividindo-a atraves do atomo de carbono central. 
Neste caso, o orbital p no carbono central nao participa do orbital molecular. Um piano nodal 
passa atraves do centro deste orbital 77 e cancela sua participagao. O orbital 7 r* antiligantes tem 
mais energia, neste ha uma interagao antiligante entre cada par vizinho de orbitais p do carbono. 

O numero de nodulos perpendiculares a cadeia de carbonos aumenta ao se caminhar dos 
orbitais de menor energia para os de maior energia. Por exemplo, no sistema 77-alila, o numero 
de nodulos aumenta de zero para um e para dois dos orbitais de menor para os de maior energia. 
Esta e uma tendencia que tambem aparecera nos exemplos a seguir. 

O 1,3-butadieno pode existir em formas cis ou trans. Para nossos propositos, vamos tratar 
os dois como sistemas lineares. O comportamento nodal dos orbitais moleculares e o mesmo 
em cada caso, como em um sistema linear 7 r de quatro atomos. Os orbitais 2 p de atomos de 
carbono na cadeia podem interagir de quatro maneiras, com o orbital molecular 77 de menor 
energia tendo todas as interagoes construtivas entre orbitais p vizinhos e a energia dos outros 
orbitais 77 aumentando com o numero de nodulos entre os atomos. 


h 2 c=ch—ch=ch 2 


Orbitais p interagindo Energia relativa 
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Padroes semelhantes podem ser obtidos para mais sistemas tt. Mais dois exemplos sao 
mostrados na Figura 13.21. O numero de orbitais moleculares tt 6 igual ao numero de carbonos 
no sistema tt. 


Sistemas tt ciclicos 

O procedimento para a obten<jao de uma representagao pictorica dos orbitais de sistemas tt 
ciclicos dos hidrocarbonetos e semelhante ao procedimento para os sistemas lineares. O menor 



Energia relativa Orbitais p interagindo Energia relativa 



t l 


FIGURA 13.21 Orbitais 77 para 
sistemas lineares. 




































490 1 


Quimica de organometalicos 


de tais hidrocarbonetos ciclicos e o ciclo- C 3 H 3 . O orbital molecular 77 de menor energia para 
este sistema e resultante da interagao construtiva entre cada um dos orbitais 2 p no anel: 

0 0 

y 

Como o numero de orbitais moleculares deve ser igual ao numero de orbitais atomicos 
usados, sao necessarios dois orbitais moleculares 77 adicionais. Cada um destes tern um unico 
piano nodal que e perpendicular ao piano da molecula e corta a molecula. Os nodulos para estes 
dois orbitais moleculares sao perpendiculares um ao outro: 

© i © ©_ ©_ 
t 

Estes orbitais moleculares tern a mesma energia. Os orbitais moleculares 77, tendo o mesmo 
numero de nodulos nos sistemas 77 ciclicos de hidrocarbonetos, sao degenerados (tern a mesma 
energia). O diagrama de orbitais moleculares 77 totais para ciclo- C 3 H 3 , portanto, pode ser resu- 
mido como segue: 


ciclo-C 3//3 Orbitais p interagindo 

©i© ©__© 
t ©" 

© © 

0 

Uma maneira simples de determinar as interagoes orbitais p e as energias relativas dos 
sistemas 77 ciclicos que sao poligonos regulares e desenhar o poligono com um vertice para 
baixo. Cada vertice corresponde entao a energia relativa de um orbital molecular. Alem disso, 
o numero de pianos nodais perpendiculares ao piano da molecula aumenta a medida que se vai 
para maior energia, com o orbital inferior tendo zero nodulos, o proximo par de orbitais com 
um unico nodulo e assim por diante. Por exemplo, este esquema preve que o proximo sistema 77 
ciclico, ciclo- C 4 H 4 (ciclobutadieno), teria orbitais moleculares da seguinte maneira: xm 

Energia relativa 

Um orbital tt com 2 nodulos _ 


Dois orbitais tt com 1 nodulo 

Um orbital tt com 0 nodulo 



Energia relativa 

J 

t i 


Obtem-se resultados semelhantes para outros sistemas 77 ciclicos. Dois deles sao mostra- 
dos na Figura 13.22. Nesses diagramas, os pianos nodais estao dispostos simetricamente. Por 
exemplo, no ciclo- C 4 H 4 , os orbitais moleculares de nodulo unico cortam a molecula atraves de 
lados opostos. Os pianos nodais sao orientados perpendicularmente um ao outro. O orbital de 2 
nodulos para esta molecula tambem tern pianos nodais perpendiculares. 

Esse metodo pode parecer simplista, mas o comportamento nodal e as energias relativas 
sao os mesmos que os obtidos por calculos de orbitais moleculares. O metodo para a obtengao 
de equagoes para os orbitais moleculares dos hidrocarbonetos ciclicos de formula C^H^ (n = 3 
a 8) e dado por Cotton. 25 Em toda esta discussao, nao temos demonstrado as formas reais dos 
orbitais moleculares 77, mas dos orbitais p usados. O comportamento nodal de ambos os con- 


xm Esta abordagem preve um di-radical para ciclobutadieno (um eletron em cada orbital com 1 nodulo). Embora o 
ciclobutadieno em si seja muito reativo (P. Reeves, T. Devon, R. Pettit, J. Am. Chem. Soc., 1969, 91, 5890), complexos 
contendo os derivados de ciclobutadieno sao conhecidos. Em 8 K, o ciclobutadieno em si foi isolado em uma matriz de 
argonio (O. L. Chapman, C. L. McIntosh, J. Pacansky, J. Am. Chem. Soc., 1973, 95, 614; A. Krantz, C. Y. Lin, M. D. 
Newton, J. Am. Chem. Soc., 1973, 95, 2746). 
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Orbitais p interagindo Energia relativa 


Orbitais p interagindo Energia relativa 



FIGURA 13.22 Orbitais mole- 
culares para sistemas tt ciclicos. 


juntos (os orbitais tt e os orbitais p usados) e identico e, portanto, suficiente para a discussao de 
uma ligagao com metais que faremos a seguir. XIV 


13.5 Ligagao entre atomos metalicos e sistemas tt organicos 

Agora estamos prontos para considerar as interagoes metal-ligante envoivendo tais sistemas. 
Vamos comegar com o mais simples dos sistemas lineares, o etileno, e concluir com o ferroceno. 

13.5.1 Sistemas tt lineares 


Complexos 77-etileno 

Muitos complexos envolvem o etileno, C 2 H 4 , como um ligante, incluindo o anion do sal de Zeise, 
[Pt(T 7 2 -C 2 H 4 )Cl 3 ] _ . Em tais complexos, o etileno comumente age como um ligante lateral com a 
seguinte geometria em relagao ao metal: 



C 

Pt II 

c 


Os hidrogenios em complexos de etileno sao normalmente angulares, afastando-se do metal, 
como mostrado. O etileno doa densidade eletronica para o metal em uma forma cr, usando o 
seu par de eletrons tt ligantes, como mostrado na Figura 13.23. Ao mesmo tempo, a densidade 
eletronica pode ser doada de volta para o ligante de forma tt , de um orbital d do metal para o 
orbital 77* vacante do ligante. Este e outro exemplo do efeito sinergico doagao cr e da aceitagao 
77 encontrado anteriormente com o ligante CO. 

Se essa imagem de ligagao em complexos de etileno for correta, deve estar de acordo com a 
distancia C—C medida. A distancia C—C no sal de Zeise e 137,5 pm em comparagao com 133,7 pm 
no etileno livre. O alongamento dessa ligagao pode ser explicado por uma combinagao dos dois 
fatores envolvidos na natureza sinergica doador-cr, aceptor -77 do ligante: a doagao de densidade 
eletronica para o metal em forma cr reduz a densidade eletronica do 77 ligante dentro do ligante, 
enfraquecendo a ligagao C—C. Alem disso, a doagao de volta da densidade eletronica do metal 
para o orbital 77* do ligante tambem reduz a forga de ligagao C—C, preenchendo o orbital anti- 
ligante. O efeito liquido enfraquece e alonga a ligagao C—C no ligante C 2 H 4 . Alem disso, as 



Doagao cr 


M 

Aceitagao tt 


FIGURA 13.23 Ligagoes em 
complexos de etileno. 


XIV Os diagramas de muitos orbitais moleculares para sistemas tt lineares e ciclicos podem ser encontrados em W. L. 
Jorgenson and L. Salem, The Organic Chemist’s Book of Orbitals, Academic Press, New York, 1973. 
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frequences vibracionais do etileno coordenado estao em menor energia do que o etileno livre. 
Por exemplo, o estiramento C=C no anion do sal de Zeise encontra-se em 1516 cm -1 , comparado 
com 1.623 cm -1 no etileno livre. 


Complexos 77 -alila 

O grupo alila funciona mais comumente como um ligante tri-hapto, usando orbitais 77 desloca- 
lizados, conforme descrito anteriormente, ou como um ligante mono-hapto, principalmente a 
ligado a um metal. Exemplos destes tipos de coordenagao encontram-se na Figura 13.24. 

A ligagao entre T 7 3 -C 3 H 5 e um atomo de metal e mostrada esquematicamente na Figura 
13.25. O orbital 7 r de menor energia pode doar densidade eletronica de uma forma a para um 
orbital apropriado no metal. O proximo orbital, nao ligante na alila livre, pode atuar como um 
doador ou aceptor, dependendo da distribuigao de eletrons entre o metal e o ligante. O orbital 
77 de maior energia atua como um aceptor. Assim, pode haver interagoes a e 77 sinergicas entre 
alila e o metal. O angulo C—C—C dentro do ligante e geralmente proximo a 120°, compativel 
com a hibridizagao sp 2 . 

Os complexos alila (ou complexos de alilas substituidas) sao intermediaries em muitas 
reagoes, algumas das quais aproveitam-se da capacidade desse ligante para funcionar em uma 
forma ij 3 e 77 1 . A perda de CO dos complexos carbonila contendo ligantes ^-alila frequente- 
mente resulta em conversao de ^-alila para T 7 3 -alila. Por exemplo: 

[Mn(CO) 5 ]“ + C 3 H 5 C1 -> (V-C 3 H 5 )Mn(CO) 5 A (i 7 3 -C 3 H 5 )Mn (CO) 4 

+ cr TT + co 

H 

1 

h 2 c^ C \ / 

c—Mn(CO) 5 

H H 

O ion [Mn(CO) 5 ]“ desloca Cl - do cloreto de alila, dando um produto de 18 eletrons con¬ 
tendo i 7 1 -C 3 H 5 . O ligante alila alterna-se para tri-hapto quando um CO e perdido, preservando 
a contagem de 18 eletrons. 


-Mn (CO) ^ 


FIGURA 13.24 Exemplos de 
complexos alila. 


FIGURA 13.25 Liga^oes em 
complexos i 7 3 -alila. 
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Outros sistemas tt lineares 

Muitos outros desses sistemas sao conhecidos. Varios exemplos de ligantes organicos tendo 
mais sistemas tt estao na Figura 13.26. O butadieno e sistemas tt conjugados mais longos tern 
a possibilidade de formar ligantes isomericos (cis e trans para o butadieno). Ligantes ciclicos 
maiores podem ter um sistema tt estendendo-se atraves de parte do anel. Um exemplo e o 
cicloctadieno (COD). O isomero 1,3 tern um sistema tt de 4 atomos comparavel ao butadieno. 
O 1,5-cicloctadieno tern duas ligagoes duplas isoladas, uma ou ambas as quais podem interagir 
com um metal de forma semelhante ao etileno. 


EXERCICIO 13.8 


Identifique os metais de transigao nos seguintes complexos de 18 eletrons: 

a. (T 7 5 -C 5 H 5 )(cw-T 7 4 -C 4 H 6 )M(PMe 3 ) 2 (H) (M = metal de transigao da segunda fileira) 

b. (t 7 5 -C 5 H 5 )M(C 2 H 4 ) 2 (M = metal de transigao da primeira fileira) 

13.5.2 Sistemas tt ciclicos 
Complexos cidopentadienila (Cp) 

O grupo cidopentadienila, C 5 H 5 , pode criar ligagoes com metais em uma variedade de manei- 
ras, com muitos exemplos conhecidos dos modos de ligagao 77 1 2 -, r] 3 - e t] 5 -. A descoberta do 
primeiro complexo cidopentadienila, o ferroceno, foi um marco no desenvolvimento da quimica 
dos organometalicos e estimulou a busca por outros compostos contendo ligantes organicos 
7 r-ligados. Os ligantes cidopentadienila substituidos tambem sao conhecidos, como o C 5 (CH 3 ) 5 , 
frequentemente abreviado Cp* e C 5 (benzila) 5 . 

O ferroceno e outros complexos cidopentadienila podem ser preparados pela reagao de sais 
metalicos com C 5 H 5 “. XV 

FeCl 2 + 2 NaC 5 H 5 -> (^ 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe + 2 NaCl 


Ferroceno, (17 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe 

O ferroceno e o prototipo de uma serie de compostos sanduiche, os metalocenos, com a 
formula (C 5 H 5 ) 2 M. A contagem de eletrons no ferroceno pode ser vista de duas maneiras. Uma 
possibilidade e considera-lo um complexo ferro(II) com dois 10 ns ciclopentadieno (C 5 H 5 “) de 6 
eletrons; outra e visualiza-lo como ferro(O) coordenado por dois ligantes C 5 H 5 neutros, com 5 
eletrons. A situagao real da ligagao no ferroceno e mais complicada e requer uma analise das 
diversas interagoes metal-ligante. Como de costume, esperamos que os orbitais no Fe central e 
nos dois aneis C 5 H 5 interajam, se eles tiverem simetria apropriada. Alem disso, esperamos que 
as interagoes sejam mais fortes se forem entre orbitais de energia similar. 



FIGURA 13.26 Exemplos de moleculas contendo sistemas lineares tt. 


XY Solugoes de NaC 5 H 5 em tetra-hidrofurano estao disponfveis comercialmente. De modo alternativo, NaC 5 H 5 pode ser 
preparado pelo craqueamento do diciclopentadieno, seguido por redugao: 

C 10 H 12 (diciclopentadieno) - > 2 C 5 H 6 (ciclopentadieno) 

2 Na + 2 C 5 H 6 -» 2 NaC 5 H 5 + H 2 
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Para os fins de nossa analise, sera util consultar a Figura 13.22, para observar os diagramas 
dos orbitais moleculares i t de um anel C 5 H 5 . Dois desses aneis estao dispostos paralelamente 
no ferroceno para fazer um “sanduiche” do atomo de metal. Nossa discussao vai basear-se na 
conformagao D 5h eclipsada do ferroceno, a conformagao compativel com os dados da fase gasosa 
e de baixa temperatura sobre esta molecula. 26 ’ 27 A mesma abordagem usando a conformagao 
alternada produziria uma imagem orbital molecular semelhante. As descrigoes da ligagao no 
ferroceno com base na simetria D 5d sao comuns na literatura quimica, pois no passado acredi- 
tava-se que essa fosse a conformagao mais estavel da molecula. XVI 

Ao desenvolver os grupo orbitais para um par de aneis C 5 H 5 , podemos emparelhar orbitais 
moleculares de mesma energia e mesmo numero de nodulos. Por exemplo, podemos emparelhar 
o orbital de zero nodulos de um anel com o orbital de zero nodulos do outro. xvn Nos tambem 
devemos emparelhar os orbitais moleculares, de modo que os pianos nodais sejam coincidentes. 
Alem disso, em cada par, existem duas orientagoes possiveis dos orbitais moleculares do anel: 
uma na qual os lobulos de sinais iguais estejam apontados em diregao um ao outro e aquela na 
qual os lobulos de sinais opostos estejam apontados em diregao um ao outro. Por exemplo, os 
orbitais de zero nodulos dos aneis C 5 H 5 podem ser emparelhados das duas maneiras a seguir: 



Lobulos dos orbitais Lobulos dos orbitais de 
de sinais iguais apontam sinais opostos apontam 
um para o outro um para o outro 



Os dez grupos de orbitais originados de ligantes C 5 H 5 sao mostrados na Figura 13.27. 

O processo de desenvolvimento da imagem dos orbitais moleculares do ferroceno agora se torna 
um dos correspondentes dos grupos de orbitais com orbitais s, p e d de simetria apropriada no Fe. 

Ilustraremos com uma dessas interagoes, entre o orbital d yz do Fe e seu grupo orbital apro- 
priado (os grupos de orbitais de 1 nodulo sao mostrados na Figura 13.27). Essa interagao resulta 
em um orbital ligante e um antiligante: 


Orbitais atomicos selecionados 
por Gary 0. Spessard e Gary 
L. Miessler. Reimpresso com 
permissao. 



XVI O C 5 (CH 3 ) 5 e analogos C 5 (benzila) 5 do ferroceno tern simetria D 5d alternada, como varios outros metalocenos. Ver 
M.D. Rausch, W-M. Tsai, J. W. Chambers, R. D. Rogers, H. G. Alt, Organometallics, 1989, 8, 816. Para os calculos que 
comparam as energias das conformaqoes do ferroceno, consulte S. Coriani, A. Haaland, T. Helgaker, P. Jprgensen, Chem 
Phys Chem , 2007, 7, 245. 

xvn Sem contar os pianos nodais que sao coplanares com aneis C 5 H 5 . 
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Grupos de orbitais com 2 nodulos 








FIGURA 13.27 Grupos de 
orbitais para ligantes C 5 H 5 do 
ferroceno por Gary 0. Spessard 
e Gary L. Miessler. Reimpresso 
com permissao. 



EXERCICIO 13.9 


Determine quais orbitais no Fe sao adequados para a interagao com cada um dos demais 
grupos de orbitais na Figura 13.27. 

O diagrama de nivel de energia completo para os orbitais moleculares do ferroceno e mostrado 
na Figura 13.28. O orbital molecular resultante da interagao ligante d 9 rotulada 1 no diagrama 
MO, contem um par de eletrons. Seu contraparte antiligante, 2 esta vazio. E um exercicio util com- 
binar os outros grupos de orbitais da Figura 13.27 com os orbitais moleculares da Figura 13.28, 
para verificar as interagoes metal-ligante. 

Os orbitais do ferroceno tendo o maior carater de orbital d tambem sao os maiores orbitais 
ocupados e os menores vazios (HOMO e LUMO). Esses orbitais sao destacados no quadro da 
Figura 13.28. Dois orbitais, o par degenerado tendo carater largamente d e 4c 2 -/ 5 sao fraca- 
mente ligantes e estao ocupados por pares de eletrons. Um, em grande parte com caracter d z 2 , e 
essencialmente nao ligante e tambem e ocupado por um par de eletrons. E, dois, tendo carater 
essencialmente d xy e d , estao vacantes. As energias relativas desses orbitais e suas interagoes 
orbital-grupo de orbital d sao mostradas na Figura 13.29. XVI11 ’ 28 


xvm As energias relativas dos tres orbitais mais baixos na Figura 13.29 apresentaram controversias. A espectroscopia 
fotoeletrica UV e compatfvel com a ordem indicada, com o orbital tendo mais d z 2 ligeiramente superior em energia do 
que o par que tern caracteres d xy e d x 2 _ y 2 . No entanto, um relatorio relativamente recente coloca o orbital com carater d z 2 
abaixo em energia a esse par degenerado. A ordem desses orbitais pode ser revertida para alguns metalocenos. Ver A. 
Haaland, Acc. Chem. Res., 1979, 12, 415, e Z. Xu, Y. Xie, W. Feng, H. F. Schaefer III, J. Phys. Chem. A, 2003, 107, 2716. 
The 2003. O artigo de 2003 tambem discute as energias orbitais para os metalocenos (t/ 5 -C 5 H 5 ) 2 V ate (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Ni. 
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FIGURA 13.28 Niveisde 
energia dos orbitais moleculares 
do ferroceno. 
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A ligagao global no ferroceno pode agora ser resumida. Os orbitais ocupados dos ligantes 
*? 5 -C 5 H 5 sao estabilizados por suas interagoes com o ferro. Observe a estabilizagao dos grupo 
de orbitais com 0 nodulos e 1 nodulo que tern interagoes com o metal, formando orbitais mole¬ 
culares que sao principalmente de natureza ligante (estes sao os orbitais, rotulados da menor 
para a maior energia ([d 7 \ s], p z , [</ , d x _] e [p x , p y ]) 

Os proximos orbitais com mais energia sao em grande parte derivados dos orbitais d do 
ferro. Eles sao ocupados por 6 eletrons, como seria de esperar do ferro(II), um ion metalico d 6 . 
Estes orbitais moleculares tambem tern certo carater ligante, com excegao do orbital molecular 
derivado do d z 2 . O orbital molecular derivado do d z 2 quase nao tern carater ligante, porque sua 
superficie nodal em forma de cone aponta quase diretamente para os lobulos do grupo de orbital 
correspondente, fazendo a sobreposigao ser leve e produzindo um orbital essencialmente nao 
ligante, localizado no ferro. A descrigao do orbital molecular do ferroceno se encaixa na regra 
dos 18 eletrons. 
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FIGURA 13.29 Orbitais 
moleculares do ferroceno tendo 
maior caraterd. 


Outros metalocenos e complexos relacionados 

Outros metalocenos tem estruturas semelhantes, mas nao necessariamente obedecem a regra. 
Por exemplo, cobaltoceno e niqueloceno sao especies de 19 e 20 eletrons estruturalmente seme¬ 
lhantes. 


TABELA 13.4 Dados comparativos para metalocenos selecionados 


Complexo 

Contagem de 
eletrons 

Distancia M—C (pm) 

A H para a dissociaqao M 2 + -C 5 H 5 
(kJ mol -1 ) 

(t, 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe 

18 

206,4 

1470 

(T 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Co 

19 

211,9 

1400 

(t ? 5 -C 5 H 5 ) 2 Ni 

20 

219,6 

1320 


Os eletrons adicionais tem consequencias fisicas e quimicas, como podem ser vistas a partir 
de dados comparativos na Tabela 13.4. 

Os eletrons 19 e 20 dos metalocenos ocupam orbitais ligeiramente antiligantes (em grande 
parte, de carater d yz e d xz ). Consequentemente, a distancia metal-ligante aumenta e A H para a 
dissociaqao metal-ligante diminui. O ferroceno mostra muito mais estabilidade quimica do que 
o cobaltoceno e o niqueloceno. Muitas das reaqoes quimicas destes ultimos sao caracterizadas 
por uma tendencia para produzir produtos de 18 eletrons. Por exemplo, o ferroceno nao e reativo 
para o iodo e raramente participa nas reaqoes em que outros ligantes substituam o ligante ciclo- 
pentadienila. No entanto, o cobaltoceno e o niqueloceno sofrem reaqoes para produzir produtos 
com 18 eletrons: 

2(t 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Co + I 2 -> 2[(r, 5 -C 5 H 5 ) 2 Co] + + 2T 

19 e" 18 e“ 


ion cobalticmio 

(T 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Ni + 4PF 3 -> Ni(PF 3 ) 4 + produtos organicos 

20 e“ 18 e“ 

O cobalticmio reage com o hidreto e produz um composto sanduiche neutro, com 18 ele¬ 
trons, no qual um ligante ciclopentadienila foi modificado para i 7 4 -C 5 H 6 (Figura 13.30). 





FIGURA 13.30 Rea?ao de 
cobalticmio com hidreto. 
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FIGURA 13.31 Substitui^ao 
eletrofilica da acila no ferroceno. 
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O ferroceno, no entanto, nao e quimicamente inerte. Ele sofre uma serie de reagoes, incluindo mui- 
tas em aneis ciclopentadienila. Um bom exemplo e o da substituigao eletrofilica acila (Figura 13.31), 
uma reagao em paralelo a do benzeno e seus derivados. Em geral, as reagoes de substituigao 
eletrofilica aromatica sao muito mais rapidas para o ferroceno do que para o benzeno, uma 
indicagao da maior concentragao de densidade eletronica nos aneis do composto sanduiche. 

Entre os compostos contendo ferroceno mais interessantes temos uma molecula que foi 
procurada por muitos anos, antes de sua smtese em 2006, hexaferrocenilbenzeno, um tipo de 
“roda gigante” molecular (Figura 13.32). Este composto, originalmente obtido a partir da rea¬ 
gao de hexaiodobenzeno e diferrocenilzinco, tern seis grupos ferrocenila como substituintes em 
um anel de benzeno. 29 A natureza altamente aglomerada do hexaferrocenilbenzeno e ilustrada 
alternando-se a disposigao cima/baixo dos ferrocenos em torno do anel de benzeno, com o 
benzeno em si adotando uma conformagao de cadeira com a alternancia das distancias C—C 
de 142,7 e 141,1 pm. 

Os metalocenos binucleares - com dois atomos, em vez de um no centro de uma estrutura 
sanduiche - tambem sao conhecidos. Talvez o mais conhecido desses metalocenos seja o deca- 
metildizincoceno, (i 7 5 -C 5 Me 5 ) 2 Zn 2 (Figura 13.33), que foi preparado a partir do decametilzin- 
coceno, (i 7 5 -C 5 Me 5 ) 2 Zn, e dietilzinco. 30 Particularmente notavel e o (i 7 5 -C 5 Me 5 ) 2 Zn 2 o primeiro 
exemplo de uma molecula estavel com uma ligagao zinco-zinco. Alem disso, seus atomos de 
zinco estao em estado de oxidagao +1, que e excepcionalmente raro. Entre os elementos do 
grupo 12, o mercurio apresenta este estado de oxidagao muito mais frequentemente do que os 
demais, com o ion mais conhecido de exemplo sendo o Hg 2 2+ . XIX Os compostos de cadmio e 
zinco quase sempre tern estes metais no estado de oxidagao +2. O metaloceno (i 7 5 -C 5 Me 5 ) 2 Zn 2 
tern aneis C 5 Me 5 paralelos e uma distancia zinco-zinco de 230,5 pm, compativel com uma 
ligagao simples. Desde que este composto foi primeiramente relatado, o interesse renovado nas 
moleculas contendo ligagoes zinco-zinco produziu uma variedade de compostos interessantes. 31 






FIGURA 13.33 Decametilzincoceno e decametildizin- 
coceno. 


XIX O mercurio(I) classico ou ion “mercuroso”. 
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Uma variagao sobre o tema dos metalocenos e compostos sanduiche relacionados e forne- 
cida pelo sanduiche “inverso” na Figura 13.34, com ions de calcio(I) na parte externa e o ligante 
pi ciclico 1,3,5-trifenilbenzeno entre eles. Este composto foi preparado mais eficientemente pela 
reagao de 1,3,5-trifenilbenzeno com calcio ativado em solvente THF, usando quantidades catali- 
ticas de l-bromo-2,4,6-trifenilbenzeno. 32 Embora o produto dessa reagao seja altamente sensivel 
a umidade e ao ar; e seja piroforico, ele representa um exemplo raro de um estado de oxidagao 
+1 entre os alcalino-terrosos. 

Complexos contendo ligantes CO e ciclopentadienila 

Muitos complexos sao conhecidos contendo tanto ligantes Cp quanto CO. Estes incluem com¬ 
postos de “meio sanduiche” como (T 7 5 -C 5 H 5 )Mn(CO) 3 e moleculas cluster maiores e dimericas. 
Exemplos encontram-se na Figura 13.35. Com relagao aos complexos CO binarios, os complexos 
de metais de transigao da segunda e terceira fileira mostram uma tendencia decrescente de CO 
atuar como um ligante em ponte. 

Muitos outros ligantes pi ciclicos e lineares sao conhecidos. Exemplos de complexos con¬ 
tendo alguns destes ligantes encontram-se na Figura 13.36. xx Dependendo do ligante e dos 
requisitos de eletrons do metal (ou metais), esses ligantes podem ser capazes de criar ligagoes 
de forma mono-hapto ou poli-hapto, e podem fazer pontes com dois ou mais metais. Particu- 
larmente interessantes sao os casos em que os ligantes ciclicos podem fazer ponte com metais, 
produzindo compostos sanduiche “de tres camadas” e ainda maiores (Figura 13.1). 
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FIGURA 13.34 Um composto 
sanduiche inverso, 

[(thf ) 3 Ca{/x-C 6 H 3 -1,3,5-Ph 3 } Ca(thf ) 3 ]. 
(Desenho da estrutura mole¬ 
cular criado a partir de dados 
CIF, com atomos de hidrogenio 
omitidos para maior clareza.) 


FIGURA 13.35 Complexos 
contendo C 5 H 5 e CO. 


FIGURA 13.36 Exemplos de 
moleculas contendo sistemas tt 
ciclicos. 


^ Para relatos historicos interessantes sobre a descoberta das duas primeiras moleculas desse tipo, consulte D. Seyferth: 
on uranocene: Organometallics, 2004, 23, 3562; sobre o dibenzenocromo: Organometallics. 2002, 21, 1520 e 2002, 21, 
2800. 
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FIGURA 13.37 Estrutura de 
C 60 (OsO 4 )(4-f-butilpiridina) 2 . 


13.5.3 Complexos fulereno 

Como sistemas pi imensos, os fulerenos foram reconhecidos precocemente como ligantes de metais 
de transigao. Compostos fulereno-metal XXI foram preparados para uma variedade de metais. Estes 
compostos recaem em varios tipos estruturais: 

• Adutos para os oxigenios de tetroxido de osmio , 33 

Exemplo: C 60 (OsO 4 )(4-ubutilpiridina) 2 

• Complexos em que o fulereno em si se comporta como um ligante , 34 

Exemplos: Fe(CO) 4 (7, 2 -C 60 ), Mo(r ) 5 -C 5 H.) 2 (r ? 2 -C 60 ), [(C 6 H 5 ) 3 P] 2 Pt(7, 2 -C 60 )] 

• Fulerenos contendo atomos encapsulados (presos), chamados incarfulerenos. Esses 
podem conter um, dois, tres ou quatro atomos, as vezes como moleculas pequenas, dentro 
da estrutura do fulereno. 35 Embora exemplos de nao metais encapsulados sejam conheci- 
dos, a maioria dos incarfulerenos contem metais. 

Exemplos: UC 60 , LaC 82 , Sc 2 C 74 , Sc 3 C 82 

• Compostos de intercalagao de metais alcalinos . 36 Estes contem ions de metais alcalinos 
ocupando sitios intersticiais entre os clusters de fulereno. 

Exemplos: NaC 60 , RbC 60 , KC 70 , K 3 C 60 

Esses sao materials condutores e, em alguns casos, supercondutores - como K 3 C 60 e ^3^60 
- que sao de interesse na ciencia dos materials. Esses sao principalmente compostos ionicos. O 
leitor interessado deve consultar a referenda citada aqui 37 para obter informagoes adicionais. 

Adutos para os oxigenios do tetroxido de osmio 38 

O primeiro derivado puro de fulereno a ser preparado foi C 60 (OsO 4 )(4-Ubutilpiridina) 2 . A estru¬ 
tura cristalina de raios X deste composto forneceu evidencias diretas que a estrutura proposta 
para C 60 era correta. O tetroxido de osmio, um poderoso agente oxidante, pode intensificar 
as ligagoes duplas de muitos compostos, incluindo hidrocarbonetos aromaticos policiclicos. 
Quando 0s0 4 reagiu com C 60 e 4-terc-butilpiridina, foram formados adutos 1:1 e 2:1. O aduto 
1:1 foi caracterizado por cristalografia de raios X, e tern a estrutura mostrada na Figura 13.37. 


Fulerenos como ligantes 39 

Como um ligante, C 60 comporta-se principalmente como um alceno (ou areno) deficiente de 
eletrons, e liga-se a metais de forma di-hapto, atraves de uma ligagao C—C na fusao de dois 
aneis de 6 membros (Figura 13.38). Tambem ha casos em que C 60 liga-se em uma forma pen- 
ta-hapto ou hexa-hapto. 

A ligagao di-hapto foi observada no primeiro complexo a ser sintetizado, no qual C 60 age 
como um ligante para um metal, [(C 6 H 5 ) 3 P] 2 Pt(i 7 2 -C 60 ), 40 tambem mostrado na Figura 13.38. 

Uma rota comum para a smtese de complexos com ligantes de fulereno e por deslocamento 
de outros ligantes, normalmente aqueles fracamente coordenados a metais. Por exemplo, o com¬ 
plexo de platina na Figura 13.38 pode ser formado pelo deslocamento do etileno: 

|(C 6 H 5 ) 3 P| 2 Pt(T ) 2 -C 2 H 4 ) + C 60 -► [(C 6 H 5 ) 3 P] 2 Pt(T, 2 -C 60 ) 

A densidade de eletrons d do metal pode doar para um orbital antiligante vacante de um 
fulereno. Isso afasta ligeiramente os dois carbonos envolvidos da superffcie de C 60 . Alem disso, a 
distancia entre esses carbonos e um pouco alongada como consequencia dessa interagao, que preen- 
che um orbital que e antiligante com relagao a ligagao C—C. Esse aumento na distancia de ligagao 
C—C e analogo ao alongamento que ocorre quando o etileno e outros alcenos ligam-se a metais 
(Segao 13.5.1). Em alguns casos, mais de um metal podem tomar-se ligados a uma superficie de 


XXI Para uma revisao dos complexos metalicos de C 60 durante o imcio do desenvolvimento desse campo, consulte P. J. 
Fagan, J. C. Calabrese, B. Malone, Acc. Chem. Res., 1992, 25, 134. Uma revisao mais recente pode ser encontrada em A. 
Hirsch e M. Brettreich, Fullerenes, Wiley-VCH, Weinheim, Germany, 2005, pp. 231-250. 
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FIGURA 13.38 Ligagao de C 60 
ao metal. 

Reimpresso com permissao. 
Ligagao de C 60 ao metal por 
Gary 0. Spessard e Gary L. 
Miessler. 

Reimpresso com permissao. 


fulereno. Um exemplo espetacular e [(Et 3 P) 2 Pt] 6 C 60 41 mostrado na Figura 13.39. Nessa estrutura, 
as seis unidades (Et 3 P) 2 Pt sao organizadas octaedricamente em tomo do C 6(} . 

Complexos de outros fulerenos tambem foram preparados. Um exemplo e (77 2 -C 70 )Ir(CO) 
Cl(PPh 3 ) 2 (Figura 13.40). Como e o caso dos conhecidos complexos C 60 , a ligagao ao metal 
ocorre na fusao de dois aneis de seis membros. 

O C 60 liga-se a metais de transigao, principalmente em uma forma di-hapto, mas foi relatado 
pelo menos um exemplo de uma estrutura hexa-hapto. O modo de coordenagao do C 60 no cluster 
trirutenio na Figura 13.41(a) e mais bem descrito como rj 2 , r/ 2 , r] 2 -C 60 . As ligagoes C—C em 
pontes por atomos de rutenio sao ligeiramente mais curtas do que as outras ligagoes C—C no 
anel de seis membros. 

Hibridos de um fulereno e um ferroceno foram relatados em que um ion e parte do sandui- 
che entre um anel i 7 5 -C 5 H 5 e um 7/ 5 -fulereno (Figura 13.41(b)). Os fulerenos usados, C 60 (CH 3 ) 5 
e C 70 (CH 3 ) 3 , tern grupos metila que aparentemente ajudam a estabilizar a estes compostos. Os 
grupos metila estao ligados a carbonos adjacentes ao anel de cinco membros ao qual o ferro 
se liga. Este pentametilfulereno tambem serviu para formar complexos penta-hapto com uma 
variedade de metais de transigao (Figura 13.41(c)). 





FIGURA 13.39 Estrutura de 

[( E t 3 p ) 2 p t] 6 C 60 - 

Estrutura de [(Et 3 P) 2 Pt] 6 C 6 0 
por Gary 0. Spessard e Gary 
L. Miessler. Reimpresso com 
permissao. 


FIGURA 13.40 Vista 
estereoscopica de 
(t? 2 -C 70 ) lr(CO)CI(PPh 3 ) 2 . 
Reproduzido com permissao 
de A. L Balch, V. J. Catalano, J. E. 
Lee, M. M. Olmstead, S. R. Parkin, 
J. Am. Chem. Soc., 113, 8953,. 
Copyright 1991. American 
Chemical Society. 
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(a) (b) (c) 

FIGURA 13.41 (a) Ru 3 (CO) 9 0u 3 -t/ 2 , V 2 . V 2 < 60 )' (b) Fe(7 7 5 -C 5 H 5 )(7 ? 5 -C 70 (CH 3 ) 3 ) e (c) MoBr(CO) 3 (T 7 5 -C 60 Me 5 ). (Estruturas 
geradas com dados CIF, com atomos de hidrogenio removidos de (c) para maior clareza). (a) H.-F. Hsu, J. R. Shapley, J. Am. 
Chem.Soc., 1996, 118, 9192. (b) SM. Sawamura, Y. Kuninobu, M.Toganoh, Y. Matsuo, M. Yamakana, E. Nakamura, J.Am. 
Chem. Soc., 2002, 124, 9354. (c) Y. Matsuo, A. Iwashita, E. Nakamura, Organometallics, 2008 , 27, 4611. 


Complexos com metais encapsulados XXM 

Estes complexos sao complexos organometalicos em “gaiolas”, em que o metal e completamente 
cercado pelo fulereno. Normalmente, os complexos contendo metais encapsulados sao prepara¬ 
dos por reagoes de fase vapor induzidas por laser entre o carbono e os metais. Estes compostos 
contem cations metalicos centrais circundados por um fulerido, um fulereno reduzido. 

Formulas quimicas de compostos de fulereno contendo metais encapsulados sao escritas 
com o simbolo @ para designar o encapsulamento: Exemplos sao 

U@C 60 Contem U circundado por C 60 

Sc 3 @C 82 Contem tres atomos de Sc circundados 42 por C 82 

Esta designagao indica apenas a estrutura e nao inclui as cargas dos ions. Por exemplo, 
acredita-se que La@C 82 contenha La 3+ circundado por C 82 3- . Ions e moleculas pequenas tam- 
bem podem ser encapsulados em fulerenos. Um exemplo e Sc 3 N@C ?8 , que contem um Sc 3 N 
triangular dentro da gaiola C 78 (Figura 13.42). 43 

13.6 Complexos contendo ligagdes M—C, M=C e M=C 

Complexos contendo ligagoes diretas metal-carbono, simples, duplas e triplas foram estudadas 
extensivamente. A Tabela 13.5 fornece exemplos dos tipos mais importantes de ligantes nestes 
complexos. 

13.6.1 Alquila e complexos relacionados 

Alguns dos complexos organometalicos mais antigos conhecidos eram aqueles com ligagoes a 
entre atomos metalicos do grupo principal e grupos alquila. Exemplos incluem os reagentes de 
Grignard, tendo ligagoes magnesio-alquila e complexos de alquila com metais alcalinos, tais 
como metil-litio. 

Alquilas estaveis de metais de transigao foram inicialmente sintetizadas na primeira decada 
do seculo XX. Muitos desses complexos sao agora conhecidos. A ligagao metal ligante nesses 
complexos pode ser vista como envolvendo principalmente compartilhamento covalente de ele- 
trons entre o metal e o carbono, em uma forma cr: 


xxn Uma lista recente de fulerenos e seus atomos e moleculas encapsulados, com referencias, pode ser encontrada em 
F. Langa e J.-F. Nierengarten, Fullerenes: Principles and Applications, RSC Publishing, Cambridge, UK, 2007, pp. 8-9. 
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M 


CR 3 (R = H, alquila, arila) 


Orbital sp^ 

Em termos de contagem de eletrons, o ligante alquila pode ser considerado um doador de 
dois eletrons: CR 3 “ (metodo A) ou de um doador de um eletron • CR 3 (metodo B). Uma contri- 
buigao ionica significativa para a ligagao pode ocorrer em complexos de elementos altamente 
eletropositivos, como os metais alcalinos e alcalino-terrosos. 



FIGURA 13.42 Sc 3 N@C 78 . 

Na temperatura baixa utiliza- 
da para o estudo de raios X, 

Sc 3 N e planar com angulos de 
130,3° 113,8° e 115,9°, e cada 
Sc liga-se frouxamente a uma 
ligagao C—C que faz parte dos 
dois aneis de seis membros. No 
entanto, em temperaturas mais 
altas, o cluster Sc 3 N move-se 
livremente dentro da gaiola. 
(Estrutura gerada com dados CIF 
por Victor G. Young Jr.) 


TABELA 13.5 Complexos contendo ligagoes M—C, M=C e M=C 


1 Ligante 

Formula 

Exemplo 


Alquila 

— cr 3 

W(CH 3 ) 6 


Carbeno (alquilideno) 

= CR 2 

/ och 3 

(OC) 5 Cr =C^ ^ 


Carbino (alquilidino) 

= CR 

o o 

c c 

X ^ C ( = C- C 6 H 5 

c c 

0 o 




pr 3 


Carbeto (carbono) 

= C 

c1 ^;ru=c 




pr 3 


Cumuleno 

= C(=C) n RR' 

p(ch 3 ) 3 

Cl—Ir=C=C=C= 

P(CH 3 ) 3 

...QH, 

= C^ 6 5 
^C 6 H 5 
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Foram desenvolvidas muitas vias para a smtese de complexos alquila-metais de transigao. 
Dois dos metodos mais importantes sao: 

1. Reagao de um haleto-metal de transigao com reagentes organolitio, organomagnesio ou 
organoalummio 

ZrCl 4 + 4 PhCH 2 MgCl-> Zr(CH 2 Ph) 4 (Ph = fenil) + 4 MgCl 2 

2. Reagao de um anion de carbonila do metal com um haleto de alquila 

Na[Mn(CO) 5 r + CH 3 I-> CH 3 Mn(CO) 5 + Nal 

Embora muitos complexos contenham ligantes alquila, complexos de metais de transigao que 
contenham grupos alquila como os unico ligantes sao relativamente raros. Exemplos incluem a 
Ti(CH 3 ) 4 , W(CH 3 ) 6 e Cr[CH 2 Si(CH 3 ) 3 ] 4 . Complexos de alquila tern uma tendencia a ser cineti- 
camente instaveis xxm Sua estabilidade e reforgada pela aglomeragao estrutural, que protege os 
sitios de coordenagao do metal, bloqueando as vias de decomposigao. O W(CH 3 ) 6 hexacoordenado 
pode ser derretido a 30 °C, sem decomposigao, enquanto o Ti(CH 3 ) 4 tetracoordenado esta sujeito a 
decomposigao a aproximadamente - 40 °C. 44 Em um uso incomum de alquilas, o dietilzinco tern 
sido usado para tratar livros e documentos, para sua preservagao em longo prazo, por neutralizar 
o acido no papel. Muitos complexos de alquila sao importantes em processos cataliticos discutidos 
no Capitulo 14. 

Outros ligantes tern ligagoes diretas a metal-carbono (Tabela 13.6). Alem disso, existem 
muitos exemplos de metalociclos, complexos nos quais ligantes organicos que se fixam a metais 
em duas posigoes, incorporando, assim, os metais em aneis organicos. 45 A reagao abaixo e um 
exemplo de uma smtese de metalociclo. Os metalociclos sao intermediarios importantes em 
processos cataliticos (Capitulo 14). 


PtCl 2 (PR 3 ) 2 


Li 


R 3 P 

''Pt 

/ 

R 3 p 

Metalociclopentano 



+ 


2 LiCl 


TABELA 13.6 Outros ligantes formando ligagoes cr com metais 


Ligante 


Arila 


Formula 


Alquenila (vinila) 


Alquinila 


C=C 


-c=c- 


Exemplo 



Cl —Pt —C v 

I \h 

R 3 P Chl 2 
RoP 

I 

Cl —Pt —C = CPh 


R 3 P 


xxm Uma perspectiva historica interessante em complexos alquila esta em G. Wilkinson, Science, 1974, 185, 109. 
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13.6.2 Complexos carbeno 

Os complexos carbeno contem ligagoes duplas de metal-carbono. XXIV Primeiramente sinteti- 
zados em 1964 por Fischer, 46 os complexos carbeno sao conhecidos para a maioria dos metais 
de transigao e para uma vasta gama de ligantes carbeno, incluindo o carbeno simples, :CH 2 . A 
maioria desses complexos contem um ou dois heteroatomos altamente eletronegativos - como 
O, N ou S - ligados diretamente ao carbono carbeno. Estes sao designados como complexos 
de carbeno tipo Fischer. Outros complexos de carbeno contem apenas carbono e/ou hidrogenio 
ligado ao carbono do carbeno. Sintetizado pela primeira vez varios anos apos os primeiros com¬ 
plexos de carbeno de Fischer, 47 foram estudados extensivamente por Schrock e varios outros. 
Eles sao as vezes designados complexos de carbeno tipo Schrock , comumente referidos como 
alquilidenos. Distingoes entre os complexos de carbeno tipo Fischer e Schrock estao resumidas 
na Tabela 13.7. Vamos nos concentrar principalmente nos complexos de carbeno tipo Fischer. 

A ligagao dupla formal nos complexos carbeno pode ser comparada com a ligagao dupla nos 
alcenos. No caso de um complexo carbeno, o metal deve usar um orbital d para formar a ligagao 
p com o carbono (Figura 13.43). 

Os complexos de carbeno tendo um atomo altamente eletronegativo - como O, N ou S - 
fixado ao carbono do carbeno tendem a ser mais estaveis do que os complexos em que falta 
tal atomo. Por exemplo, Cr(CO) 5 [C(OCH 3 )C 6 H 5 ], com um oxigenio no carbono do carbeno, e 
muito mais estavel do que Cr(CO) 5 [C(H)C 6 H 5 ]. A estabilidade do complexo e reforgada se o 
atomo altamente eletronegativo puder participar da ligagao 77, resultando em um sistema i t com 
tres atomos deslocalizados, envolvendo um orbital d do metal e orbitais p do carbono e o atomo 
eletronegativo. Um sistema de tres atomos deslocalizados como este fornece mais estabilidade 
para o par de eletrons 77 ligantes do que uma ligagao tt simples metal-carbono. Um exemplo de 
tal sistema tt esta na Figura 13.44. 

O complexo metoxicarbeno Cr(CO) 5 [C(OCH 3 )C 6 H 5 ] ilustra a ligagao que acabamos de 
descrever 48 Para sintetizar este complexo, podemos comegar com Cr(CO) 6 . Como em quimica 
organica, reagentes altamente nucleofilicos podem atacar o carbono da carbonila. Por exemplo, 
o fenillitio pode reagir com Cr(CO) 6 para produzir o anion [C 6 H 5 C(0)Cr(C0) 5 ] _ , que tern duas 
estruturas de ressonancia importantes: 


Q) 0~Xd. 

M—- r 

(9 ^ 



FIGURA 13.43 Ligagoes 
em complexos carbeno e em 
alcenos. 


Li + :C 6 H 5 “ + O = C — Cr (CO) 5 -> C 6 H 5 — C — Cr“ (CO) 5 -«-► C 6 H 5 —C = Cr (CO) 5 + Li+ 

^-T- J 

o 

l\- 

C 6 H 5 — C— Cr (CO) 5 


TABELA 13.7 Complexos carbeno tipo Fischer e Schrock 


Caracterfstica 

Complexo carbeno tipo Fischer 

Complexo carbeno tipo Schrock 

Metal tfpico 
[estado de oxidagao] 

Metal de transigao medio a tardio 
[Fe(0), Mo(0), Cr(0)] 

Metal de transigao inicial 
[Ti(IV), Ta(V)] 

Substituintes ligados ao 
r 

carbeno 

Pelo menos um heteroatomo 
altamente eletronegativo (como 0, 
Nou S) 

H ou alquila 

Outros ligantes tipicos 
em complexos 

Bons aceptores-77 

Bons doadores-o - ou -77 

Contagem de eletrons 

18 

10-18 


XXIV IUPAC recomendou que o termo “alquilideno” seja usado para descrever todos os complexos contendo ligagoes 
duplas de metal-carbono, e que “carbeno” seja restrito para :CR 2 livre. Para uma descrigao detalhada da distingao entre 
esses dois termos — e entre “carbino” e “alquilidino”, discutidos mais adiante neste capftulo —, consulte W. A. Nugent 
e J. M. Mayer, Metal-Ligand Multiple Bonds, Wiley InterScience, New York, 1988, pp. 11-16. 
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FIGURA 13.44 Liga^oes tt 
deslocalizadas em complexos 
carbeno. E designa um heteroa- 
tomo altamente eletronegativo, 
como 0, N ou S. 





Alquilagao por uma fonte de CH 3 + , como [(CH 3 ) 3 0][BF 4 ] ou CH 3 I, produz o complexo de 
metoxicarbeno: 

o och 3 

\\- I 

C 6 H 5 — C — Cr (CO) 5 + [(CH 3 ) 3 0] [BF 4 ]-» C 6 H 5 —C =Cr (CO) 5 +BF 4 “+ (CH 3 ) 2 0 

Evidencias para uma ligagao dupla entre carbono e cromo sao obtidas por cristalografia de 
raios X, que mede esta distancia em 204 pm, comparada com uma distancia de ligagao simples 
Cr—C tipica de aproximadamente 220 pm. 

Um aspecto interessante deste complexo e que ele exibe uma RMN de proton dependente da 
temperatura. Em temperatura ambiente, encontra-se uma ressonancia unica para os protons de 
media. No entanto, conforme a temperatura e abaixada, esse pico se amplia primeiro e, entao, 
se divide em dois picos. Como esse comportamento pode ser explicado? 

A ressonancia de um unico proton, correspondente a um ambiente magnetico unico, 
e esperada para o complexo carbeno como ilustrado, com uma ligagao dupla entre o cromo e 
carbono, e uma ligagao simples (permitindo a rapida rotagao sobre a ligagao) entre o carbono 
e o oxigenio. A RMN em temperatura ambiente esta, portanto, como esperado. No entanto, a 
divisao deste pico em dois picos em uma temperatura mais baixa sugere dois ambientes de proton 
diferentes. 49 Dois ambientes sao possiveis, se a rotagao for prejudicada sobre a ligagao C—O. 
Podemos tragar uma estrutura de ressonancia mostrando a possibilidade de uma ligagao dupla 
entre C e O; sendo tal dupla ligagao significativa, isomeros cis e trans (Figura 13.45) podem ser 
observaveis em baixas temperaturas. 

Evidencias do carater da ligagao dupla na ligagao C—O sao fornecidas pelos dados da 
estrutura cristalina, que mostram uma distancia de ligagao C—O de 133 pm, em comparagao 
com uma distancia de ligagao simples C—O tipica de 143 pm. 50 A ligagao dupla entre C e 
O, embora fraca (ligagoes C=0 tipicas sao muito mais curtas, aproximadamente 116 pm), e 


FIGURA 13.45 Estruturas 
de ressonancia e isomeros 
c/s e trans para 
Cr(CO) 5 [C(OCH 3 )C 6 H 5 ]. 



h 3 c 


O 


(OC) 5 Cr —C 


/ 


(OC) 5 Cr—C 


c 6 h 5 


O—CH, 

/ 


trans 


CIS 


c 6 h 5 
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suficiente para diminuir a rotagao sobre a ligagao para que, a baixas temperaturas, a RMN de 
protons detecte os protons metilicos cis e trans separadamente. Em temperatura mais elevada, 
ha energia suficiente para causar rapida rotagao sobre a ligagao C—O para que o espectrometro 
por RMN detecte apenas um sinal medio, que e observado como um unico pico. 

Dados cristalograficos de raios X mostram o carater de ligagao dupla em ambas as ligagoes 
Cr—C e C—O. Isto apoia a afirmagao de que a ligagao tt em complexos deste tipo (contendo 
um atomo altamente eletronegativo, neste caso, o oxigenio) pode ser considerada deslocalizada 
sobre tres atomos. Embora nao seja absolutamente essencial para todos os complexos de carbeno, 
a deslocalizagao da densidade de eletrons tt por tres (ou mais) atomos fornece uma medida 
adicional da estabilidade. 51 


13.6.3 Complexos carbino (alquilidino) 

Complexos carbino tern ligagoes triplas metal-carbono. Eles sao formalmente analogos aos alci- 
nos. xxv Muitos complexos de carbino sao conhecidos. Exemplos de ligantes de carbino incluem 
os seguintes: 

M=C—R 

onde R = arila, alquila, H, SiMe 3 , NEt 2 , PMe 2 , SPh ou Cl. Complexos de carbino foram primei- 
ramente sintetizados fortuitamente como produtos das reagoes de complexos carbeno com acidos 
de Lewis. 52 Foi detectado que o complexo metoxicarbeno Cr(CO) 5 [C(OCH 3 )C 6 H 5 ] reage com 
os acidos de Lewis BX 3 (X=C1, Br ou I). Em primeiro lugar, o acido de Lewis ataca o oxigenio, 
o sitio basico sobre o carbeno: 

och 3 

/ 3 

(CO) 5 Cr=C^ + BX 3 -> [(CO) 5 Cr=C—C 6 H 5 ]+X- 

C 6 H 5 +x 2 boch 3 


O intermediary perde CO, com o haleto coordenando trans para o carbino: 


[(CO) 5 Cr=C-C 6 H 5 ]+X- 


o o 
c c 

\ / 

X—Cr=C—C fi H s 

/ \ 6 5 

o c C o 


+ CO 


A melhor evidencia sobre a natureza do carbino do complexo e fornecida por cristalografia 
de raios X, que revela uma distancia de ligagao Cr — C de 168 pm (para X=C1), considera- 
velmente mais curta que o 204 pm para o complexo carbeno pai. O angulo Cr = C — C e, 
como esperado, 180° para esse complexo. No entanto, ligeiros deslocamentos da linearidade sao 
observados para muitos complexos em forma cristalina, em parte uma consequencia dos efeitos 
do empacotamento do cristal. 

A ligagao nos complexos carbino pode ser vista como uma combinagao de uma ligagao 
cr e duas ligagoes tt (Figura 13.46). O ligante carbino tern um par de eletrons isolados em um 
orbital sp hibrido no carbono. Este par isolado pode doar para um orbital adequado no Cr, para 
formar uma ligagao cr. Alem disso, o carbono tern dois orbitais p que podem aceitar a densi¬ 
dade de eletrons dos orbitais d no Cr para formar ligagoes tt. Assim, a fungao global do ligante 
carbino e como doador-cr e aceptor- 77 . (Para a contagem de eletrons, um ligante :CR + pode ser 
considerado um doador de 2 eletrons. E geralmente mais conveniente contar CR neutro como 
um doador de 3 eletrons.) 


XXY IUPAC recomendou que o termo “alquilidino” seja usado para designar os complexos contendo ligagoes triplas 
metal-carbono. 
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FIGURA 13.46 Ligagoes em 
complexos carbino. 


cr 



7 T 


R (Tambem pode envoiver 
orbital d ou orbital hibrido 
em metal) 




R 


R 


FIGURA 13.47 Complexos que 
contem ligantes alquila, carbe- 
no e carbino. Dados de (a) M. 

R. Churchill, W. J. Young, Inorg. 
Chem., 1979, 18, 2454. (b) L. J. 
Guggenberger, R. R. Schrock,/ 
Am. Chem. Soc., 1975, 97,6578. 


CHo 


(ch 3 ) 2 f 


2 C 


a. 


(CH 3 ) 3 C 


2F - W— P ( CH 3) 2 


<7 X 


CH 2 (CH 3 )2 


H 


w—c 
w=c 
w=c 


225,8 pm 
194,2 pm 
178,5 pm 


(a) 



Ta—C 
Ta=C 


224.6 pm 

202.6 pm 


Os complexos carbino podem ser sintetizados em uma variedade de maneiras, alem do 
ataque com acido de Lewis dos complexos carbeno. As vias sinteticas para complexos carbino 
e as reagoes destes complexos foram revisadas. 53 

Em alguns casos, foram sintetizadas moleculas contendo dois ou tres dos tipos de ligantes 
discutidos nesta segao (alquila, carbeno e carbino). Tais moleculas fornecem uma oportunidade 
para fazer comparagoes diretas dos comprimentos das ligagoes metal-carbono simples, duplas 
e triplas (Figura 13.47). 


EXERCICIO 13.10 


Os compostos mostrados na Figura 13.47 sao especies de 18 eletrons? 


pr 3 

n I 165,0 

C^Ru = C 
C\^ | 

pr 3 

R = cicloexil 


PR 3 

PI I 166,0 

cu^ c _ CH2 . 

pr 3 

R = isopropil 



FIGURA 13.48 Complexos 
carbeto e carbino. 


13.6.4 Complexos carbeto e cumuleno 

O ligante contendo carbono mais simples possivel, um atomo de carbono unico, e conhecido, e o 
numero de complexos de tais ligantes carbeto, carbido ou simplesmente carbono tern crescido 
consideravelmente na ultima decada. Embora seja tentador, por extensao da serie —CR 3 , =CR 2 , 
=CR, atribuir uma ligagao quadrupla ao carbono em complexos contendo um metal ligado a um 
atomo de carbono simples, tal ligagao metal-ligante e mais bem descrita como M=C“. O primeiro 
complexo de carbeto neutro foi o complexo de rutenio trigonal bipiramidal (Figura 13.48). 54 A 
distancia Ru—C neste complexo e talvez mais longa do que seria esperado, 165,0 pm - apenas 
ligeiramente menor do que a distancia comparavel no complexo rutenio carbino estruturalmente 
similar, tambem mostrado. 

Os calculos indicaram que as ligagoes entre metais de transigao e atomos de carbono termi- 
nais sao muito fortes, com entalpias de dissociagao da ligagao comparaveis as de complexos de 
metais de transigao com ligagoes M=N e M=0. 55 Alem disso, os orbitais de fronteira do carbeto 
complexo na Figura 13.48 (onde R = metila) tern muitas semelhangas com os de CO, sugerindo 
que tais complexos potencialmente possam mostrar a quimica de coordenagao semelhante para o 
ligante carbonila. 56 Os complexos de carbido, semelhantes ao mostrado na Figura 13.48, tambem 
tern sido utilizados na smtese de complexos de CS, CSe e CTe. 57 

Ligantes com cadeias de atomos de carbono que tern ligagoes duplas acumuladas (consecutivas), 
designados ligantes cumulenilideno , tambem sao conhecidos. Tais complexos metalocumulenos 
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o 


\ z' / NMe 2 

OC—M=C=C=C=C=C=C=C 

/ V ' 

c c 

O O 

M = Cr, W 


NMe 2 


FIGURA 13.49 Um complexo 
de metalocumuleno. 


atrafram interesse por causa de possiveis aplicagoes como fios moleculares unidimensionais e para 
uso em dispositivos opticos em nanoescala. 58 Nos ultimos anos, complexos com cadeias de dois 
e tres carbonos tambem foram desenvolvidos como catalizadores eficazes. Os complexos metala- 
cumulenos com cadeias de carbono, contendo tres ou mais atomos foram revistos recentemente. 59 

O ligante cumulenilideno mais longo relatado ate o momento e o complexo de hepta-hexa- 
enilideno mostrado na Figura 13.49. 60 Como no caso dos sistemas de pi organico estendido, a 
diferenga de energia entre o HOMO e o LUMO diminui conforme aumenta o comprimento dos 
ligantes cumuleno. 61 

13.6.5 Fios de carbono: pontes poli-ino e polieno 

Pontes de carbono e de hidrocarbonetos insaturados foram estudadas nos ultimos anos em rela- 
gao a seu potencial para servir como fios unindo centros metalicos em eletronica molecular. Os 
tipos mais amplamente estudados dessas pontes foram pontes poli-inodiil com a alternancia de 
ligagoes simples e triplas e pontes polienodiil com a alternancia de ligagoes simples e duplas. A 
conjugagao de ligagao (sistema i t estendido) e necessaria para permitir a comunicagao eletronica 
entre os atomos de metal nas extremidades das pontes. As pontes saturadas ou os segmentos 
de pontes inibem tal comunicagao. Exemplos de estruturas contendo pontes poli-ino e polieno 
encontram-se na Figura 13.50. Foi feita uma revisao destas e de tipos relacionados de estruturas 
em pontes tendo dois ou mais atomos de carbono. 62 

Embora tenham sido preparadas pontes de ate 28 atomos de carbono entre os atomos de 
metal de transigao, estas ainda estao aquem dos fios moleculares puramente organicos conheci- 
dos, com comprimentos na faixa de 100 atomos. No entanto, fios a base de metais de transigao 
podem ser mais estaveis em relagao a decomposigao termica das moleculas organicas compara- 
veis e mostram-se promissores para aplicagoes em temperatura mais elevadas. 63 Os grupos finais 
contendo metais de transigao parecem fornecer mais estabilidade do que os grupos organicos. 

Medigoes cristalograficas das distancias carbono-carbono nos complexos poli-ino¬ 
diil mostram distancias longas e curtas alternando-se, como no exemplo na Figura 13.50 e 
apoiam a designagao dessas moleculas como tendo ligagoes simples e triplas alternadas 
(—C=C—C=C—) em vez de ligagoes duplas acumuladas (=C=C=C=C=). As dis- 



C—C (medio) = 135,1 pm 
C = C (medio) = 121,6 pm 


(R=p-Tol) 



FIGURA 13.50 Moleculas com 
pontes poli-ino e polieno. 








510 13 Quimica de organometalicos 


FIGURA 13.51 Sistema 
conjugado tt em complexo em 
ponte C 2 . 



tancias de ligagao longas e curtas sao semelhantes as distancias comparaveis em moleculas 
organicas tendo ligagoes simples e triplas alternadas. 64 

Os sistemas tt nestes sistemas de ponte, incluindo os orbitais d dos metais de transigao nas 
extremidades, podem ser considerados da mesma forma que os sistemas tt lineares discutidos na 
Segao 13.4.4. Consequentemente, a medida que aumenta o comprimento da cadeia, a separagao 
de energia entre os orbitais tt ocupados e vacantes torna-se menor, a energia necessaria para 
excitar eletrons diminui, e as bandas de absorgao desviam do ultravioleta (para sistemas tt curtos) 
para o visivel. Este fenomeno foi observado para uma serie de complexos diplatina semelhantes 
aos da Figura 13.50, mas com grupos terminals p-toli\. 65 As posigoes de absorgao maxima para 
as transigoes 77 - 77 * nestes complexos desviam progressivamente da faixa UV (< 400 nm) para 
complexos amarelos com pontes de carbono de doze ou menos atomos de aproximadamente 490 
nm para um complexo vermelho com uma ponte C 28 . 

Em pequena escala, um sistema conjugado 77 e ilustrado pelo complexo dirrutenio em ponte 
C 2 na Figura 13.51. Calculos identificaram os dois maiores orbitais moleculares ocupados neste 
complexo como ligantes entre os carbonos em ponte e antiligantes em relagao as ligagoes rute- 
nio-carbono. Os orbitais atomicos, contribuindo para um destes orbitais moleculares sao mos- 
trados. As oxidagoes de um e dois eletrons resultaram em alongamento das ligagoes C—C e 
encurtamento das ligagoes Ru—C, uma consequencia esperada da retirada de eletrons nestes 
orbitais. 66 Estudos eletroquimicos tambem foram realizados em moleculas tendo mais pontes 
de carbono. 

Entre os desenvolvimentos recentes mais interessantes nos fios de carbono moleculares 
encontram-se os complexos diplatina ligados a carbono com as cadeias “isoladas” por arranjos 
dupla-helice de ligantes difosfina longos em pontes, como Ph 2 P(CH 2 ) 20 PPh 2 e uma estrutura de 
rotaxano com um anel de macrociclos circundando a cadeia de carbonos. 67,68 

13.7 Metodo de classificagao de ligagoes covalentes 

O metodo de Classificagao de Ligagoes Covalentes (CLC) XXVI e uma abordagem perspicaz 
idealizada especificamente para moleculas covalentes e e aplicavel principalmente a compostos 
organometalicos. O nucleo conceitual do metodo CLC e classificar cada ligante como uma 
especie neutra com base em suas interagoes orbitais com o metal. Esta classificagao requer con- 
siderar-se tres interagoes fundamentais, representadas pelos simbolos L, X e Z (Tabela 13.8). 
Um ligante designado com uma fungao L interage com um metal doando um par de eletrons. 
Estes ligantes funcionam como bases de Lewis, atraves da formagao de ligagoes covalentes 
coordenadas. Alguns ligantes doam pares atraves de varios orbitais e sao designados com fun- 
goes L multiplas. Por exemplo, T 7 6 -C 6 H 6 e geralmente classificado como um ligante L 3 , com 
base em tres pares doadores (Figura 13.22). Um ligante d e fungao X interage atraves de um 
orbital ocupado individualmente com um orbital metal ocupado isoladamente, formando uma 
ligagao covalente normal. Um ligante designado com uma fungao Z apresenta uma interagao 
metal-ligante na qual o ligante aceita um par de eletrons do metal. Estes ligantes funcionam 
como acidos de Lewis. 

TABELA 13.8 Interagoes fundamentais metal-ligante no metodo CLC 


XXVI Uma importante biblioteca de referencias e materials didaticos esta disponfvel no enderego <covalentbondclass. 
org> (em ingles). Uma extensao do metodo CLC para ligagoes de tres centres dois eletrons e fornecida em J.C. Green, 
M.L.H. Green, G. Parkin, Chem. Commun., 2012, 48, 11481. 
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Funsao ligante Exigencia de orbital 


Denominates e exemplos simples 


Ligante apresenta um orbital que doa um 
par de eletrons para o metal 


L: CO, PR 3 ; L 2 


^ 4 -C 4 H 4 ; 

^ 6 -c 6 h 6 


Ligante apresenta um orbital que doa um 
eletron para o metal 

Ligante apresenta um orbital que aceita 
um par de eletrons do metal 


Cl, Br, I, H, R (alquila) 

br 3 , air 3 , bx 3 


Os orbitais moleculares tt de C 3 H 5 , ciclo- C 4 H 4 e ciclo- C 5 H 5 indicam que os ligantes podem 
englobar metais atraves de multiplas fungoes diferentes simultaneamente. Com base nos dia- 
gramas de nivel de energia da Segao 13.4.4, estes ligantes sao classificados como LX, LX 2 e 
L 2 X, respectivamente. Por exemplo, quando o ciclo-C 5 R 5 liga-se a um metal para produzir um 
modo de ligagao 77 5 -C 5 H 5 , ele utiliza dois orbitais moleculares tt preenchidos (L 2 ) e um orbital 
molecular tt semipreenchido (X). Classificagoes de muitos ligantes, instrugoes sobre como lidar 
com ligantes em pontes e detalhes sobre mais combinagoes de fungao ligante estao dispomveis. 69 

Uma vez que cada ligante foi classificado, um complexo organometalico pode ser comu- 
nicado atraves de uma formula geral [ML / X ;f ZjQ ± , onde l, x e z indicam o numero de fungoes 
L, X e Z, respectivamente, e Q designa a carga. Este processo e mostrado na Figura 13.52. A 
abordagem CLC re vela semelhangas entre complexos que podem parecer bastante diferentes. 
Por exemplo, o ferroceno, Fe(C 5 H 5 ) 2 , e Fe(CO) 2 (PMe 3 ) 2 (CH 3 )Br sao membros da mesma classe 
(ML 4 X 2 ). 

Para complexos com carga, a redugao da formula [ML^ZJ para sua classe neutra equi- 
valente permite a comparagao com os complexos neutros. A estrategia de redugao requer ajuste 
das classificagoes de ligantes, como se a carga fosse localizada nos ligantes. Transformagoes 
introdutorias sao fornecidas na margem da pagina e estao mais dispomveis. 69 Para um cation 
com uma fungao L, consideramos que o complexo tenha um ligante L + . Se um ligante L doador 
de dois eletrons tornar-se carregado positivamente, ele perdera um eletron e se tornara como uma 
funqao X, dai a equivalencia mostrada na margem. Da mesma forma, para complexos anionicos 
com ligantes X, imaginamos que o complexo tenha um ligante X. Se um ligante X com um 
eletron tornar-se carregado negativamente, ganhara um eletron e se tornara como um ligante L. 
Estas transformaqoes sao melhor aplicadas sequencialmente, na ordem mostrada. Por exemplo, 
quando um cation contem funqoes X e L, eliminar a carga primeiro com as funqoes L, usando 
apenas as funqoes X se for necessario. Como exemplos, os complexos carregados na Figura 13.52 
sao reduzidos a sua classe neutra equivalente na Figura 13.53. Em [Fe(CO) 2 (C 5 H 5 ) a formula 


Cations 

Anions 

X 

t 

X - —L 

x + —► z 

L _ —LX 



[ML 4 X 2 ] + ML 4 X 2 


,Fe Ph Fe Ph 

DC CO '¥ P' 

c 5 h 5 l 2 x Ph \ / Ph 

2 CO 2 L C 5 H 5 L 2 X 

[ML 4 X]“ 2PR 3 2L 

ml 4 x 


PMe 3 

OC. s | ,CH 3 

oc^t^ Br 

Me 3 P 

2 PR 3 2 L 
2 CO 2 L 
1 CH 3 X 
1 Br X 

ml 4 x 2 


FIGURA 13.52 Classificagao de 
ligagoes covalentes de comple- 
xos de ferro. 
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para o complexo com carga contem tanto a fungao L quanto X, mas a carga negativa e atribuida 
a X. Em [Fe(C 5 H 5 ) 2 ] + , a carga positiva e atribuida a L, e nao a X. 



[ML 4 X]“=[ML 4 (X^)] 
[ML 5 ] (desde X _ =L) 

I [ML 5 ] 



[ML 4 X 2 ]+=[ML 3 (L + )X 2 ] 
= ML 3 X 2 (desde I+= X) 


[ML 3 X 3 ] 

FIGURA 13.53 Conversao para classe equivalente neutra. 


EXERCICIO 13.11 


Determine as formulas CLC da classe neutra equivalente para Cr(i 7 6 -C 6 H 6 ) 2 , 
[Mo(CO) 3 (ry 5 -C 5 H 5 )]- WH 2 (t 7 5 -C 5 H 5 ) 2 e [FeCl/- 

A formula da classe neutra equivalente ([MLpC^ZJ) permite a comparagao destes complexos 
de ferro e fornece acesso imediato a outras informagoes sobre estes complexos. Por exemplo: 


Contagem de eletrons 

CE 

m + 21 + x 

me o numero de eletrons de Valencia 
do metal neutro (m = 8 para Fe) 

Numero de Valencia 

NY 

x+ 2 z 

0 numero de Valencia e o numero de 
eletrons que o metal usa na ligagao 

Numero de ligagoes do ligante 

NLL 

l + X + z 

0 numero de fungoes ligantes envolvi- 
das com o metal 

configuragao de metal d n 

n 

ra-VN 



Esses valores sao compilados na Tabela 13.9. Os valores de CE sao iguais aos valores obti- 
dos pelos metodos convencionais de contagem de eletrons, e as configuragoes de d n e valencias 
sao compativeis com os estados de oxidagao comumente atribuidos a estes complexos (MI 5 , 
Fe(0); ML 4 X, Fe(I); ML 4 X 2 , Fe(II); ML 3 X 3 , Fe(III)), embora deva ser reconhecido que as valen¬ 
cias e os estados de oxidagao nem sempre sao equivalentes. 70 Os numeros de ligagoes do ligante 
sao muitas vezes equivalentes aos numeros de coordenagao que geralmente estao associados a 
complexos organometalicos. Por exemplo, o ferro e tradicionalmente considerado hexacoorde- 
nado em Fe(C 5 H 5 ) 2 (e nao decacoordenado), com cada ligante 7/ 5 -C 5 H 5 atribuido a tres sitios 
de coordenagao. 

Um resultado interessante do metodo CLC sao os graficos MLX, matrizes que comunicam 
as abundancias de complexos conhecidos para um determinado metal, para todas as combina- 
goes de numeros de eletrons e Valencia. Estes graficos estao disponiveis para todos os metais 
de transigao, XXVI1 ’ 69 e abaixo encontram-se as informagoes para o ferro. xxvm Os quadrados 
brancos indicam classes para as quais nao sao conhecidos complexos de ferro. Os complexos 


TABELA 13.9 Informagoes disponiveis a partir da formula de classe equivalente neutra 


Formula 

Complexos 

CE 

NLL 

NV 

c/ n 

ml 5 

Fe(CO) 5 , [Fe(CO) 2 (7, 5 -C 5 H 5 )r 

18 

5 

0 

8 

ml 4 x 

Fe(Ph 2 PCH 2 CH 2 Ph 2 )(r 7 5 -C 5 H 5 ) 

17 

5 

1 

7 

ml 4 x 2 

Fe(C 5 H 5 ) 2 , Fe(CO) 2 (PMe 3 ) 2 (CH 3 )Br 

18 

6 

2 

6 

ml 3 x 3 

[Fe(7j 5 -C 5 H 5 ) 2 ] + 

17 

6 

3 

5 











13.8 Analise espectral e caracterizagao de complexos organometalicos | 513 


de ferro com essas formulas de classe neutra equivalente, bem como aqueles que compreendem 
menos de 1% dos exemplos conhecidos, sugerem oportunidades para uma pesquisa adicional. 
E interessante que ML 4 X 2 (71%), ML 5 (20%) e ML 3 X 4 (7%) constituem a grande maioria dos 
complexos de ferro conhecidos, e todos satisfazem a regra dos 18 eletrons. Embora o cation 
ferricinio, [Fe(77 5 -C 5 H 5 ) 2 ] + , seja conhecido ha decadas, este complexo representa uma classe 
rara para ferro, assim como Fe(Ph 2 PCH 2 CH 2 Ph 2 )(T 7 5 -C 5 H 5 ). 


r Q 





Numero de eletrons 




re 


10 

11 

12 

13 

14 

15 

16 

17 

18 


0 

ML 


ml 2 


ml 3 


ml 4 

<1% 


ml 5 

20% 


1 


MLX 


ML 2 X 


ml 3 x 


ml 4 x 

<1% 



2 

mx 2 


mlx 2 


ml 2 x 2 

<1% 


ml 3 x 2 

<1% 


ml 4 x 2 

71% 

Valencia 

3 


mx 3 


mlx 3 


ml 2 x 3 


ml 3 x 3 

<1% 


4 

mx 2 z 


mx 4 

<1% 


mlx 4 


ml 2 x 4 


ml 3 x 4 

7% 


5 


mx 3 z 


mx 5 


mlx 5 


ml 2 x 5 



6 

mx 2 z 2 


mx 4 z 


mx 6 


mlx 6 


ML 2 X 6 

<1% 


7 


mx 3 z 2 


mx 5 z 


mx 7 


mlx 7 



8 

mx 2 z 3 


mx 4 z 2 


mx 6 z 


mx 8 


mlx 8 

<1% 


13.8 Analise espectral e caracterizagao de complexos 
organometalicos 

Um dos aspectos mais desafiadores da pesquisa organometalica e a caracterizagao de novos pro- 
dutos. Supondo-se que os produtos puros podem ser isolados por recristalizagao, cromatografia 
ou outras tecnicas, determinar a estrutura pode ser um desafio. Muitos complexos podem ser 
cristalizados e caracterizados por cristalografia de raios X. No entanto, nem todos os complexos 
organometalicos podem ser cristalizados, e nem todos que cristalizam prestam-se a solugao 
estrutural por tecnicas de raios X. Alem disso, e frequentemente desejavel usar tecnicas mais 
convenientes do que a cristalografia de raios X (embora, em alguns casos, uma determinagao 
estrutural por raios X seja a unica maneira de identificar um composto conclusivamente). A 
espectroscopia por infravermelho e a espectrometria por RMN sao frequentemente as tecni¬ 
cas mais uteis. A espectrometria de massa, a analise elementar, as medigoes de condutividade 
e outros metodos podem ser valiosos para caracterizar produtos de reagoes organometalicas. 
Consideraremos primeiramente o IV e a RMN como tecnicas utilizadas na caracterizagao de 
complexos organometalicos. 


xxvn Uma importante biblioteca de referencias e materials didaticos esta dispomvel no enderego <covalentbondclass.org> 
(em ingles). 

xxviii G r £fi co MLX adaptado de G. Parkin, “Classification of Organotransition Metal Compounds” in Comprehensive 
Organometallic Chemistry III — From Fundamentals to Applications, R. H. Crabtree, D. M. P. Mingos (eds.), Elsevier, 
2007, Volume 1, p. 34, usado com permissao. 
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13.8.1 Espectros infravermelhos 

O numero de bandas IV, como discutido no Capitulo 4, depende da simetria molecular. Con- 
sequentemente, pela determinagao do numero de bandas para um determinado ligante (por 
exemplo, CO), talvez possamos decidir entre varias geometrias alternativas para um composto, 
ou pelo menos poderemos reduzir o numero de possibilidades. Alem disso, a posigao da banda 
IV pode indicar a fungao de um ligante (por exemplo, modo terminal versus ponte) e, no caso 
de ligantes aceptores i r, pode descrever o ambiente eletronico do metal. 

Numero de bandas no infravermelho 

Na Segao 4.4.2, e descrito um metodo para usar a simetria molecular para determinar o numero 
de vibragoes ativo de estiramento no IV. Modos vibracionais IV-ativos devem resultar em uma 
mudanga no momento dipolar da molecula. Em termos de simetria, a afirmagao equivalente e 
que modos vibracionais IV-ativos devem ter representagoes irredutiveis da mesma simetria que 
as coordenadas cartesianas xy ou z (ou uma combinagao linear destas coordenadas). O proce- 
dimento desenvolvido no Capitulo 4 e usado nos exemplos a seguir de complexos carbonila. 
Um raciocmio identico aplica-se a outros ligantes monodentados lineares, tais como CN“ e NO. 
Vamos comegar considerando varios casos simples. 

Complexos monocarbonila 

Esses complexos tern um unico modo de estiramento C—O e, consequentemente, mostram uma 
unica banda IV. 

Complexos dicarbonila 

Duas geometrias, linear e angular, devem ser consideradas: 


O—C—M—C—O 


/ 

o 


M 

/ \ 

c c 


\ 

o 


No caso de dois ligantes CO dispostos linearmente, apenas uma vibragao assimetrica de 
ligantes e IV ativa. Um modo vibracional simetrico nao produz nenhuma mudanga no momento 
dipolar e, portanto, e inativo. No entanto, se dois ligantes CO estiverem orientados de forma 
nao linear, vibragoes simetricas e assimetricas resultam em mudangas no momento dipolar, e 
ambas sao IV ativas: 


Estiramento simetrico 

0<—C—M—C—>0 


Nenhuma mudanga no 
momento dipolar: IV inativo 



Mudanga no momento dipolar: 
IV ativo 


Estiramento assimetrico 

0<—C—M— C <—O 



Mudanga no momento dipolar: 
IV ativo 


Mudanga no momento dipolar: 
IV ativo 


Portanto, um espectro de IV e uma ferramenta conveniente para determinar a estrutura das 
moleculas com dois ligantes CO: uma unica banda indica a orientagao linear dos ligantes CO, 
e duas bandas indicam orientagao nao linear. 
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Para moleculas contendo dois ligantes CO sobre o mesmo atomo de metal, as intensidades 
relativas das bandas IV podem ser usadas para determinar o angulo aproximado entre os ligantes 
CO, usando a equagao 

^simetrico 
^as simetrico 

onde o angulo entre os ligantes e 4>. Por exemplo, para dois ligantes CO a 90°, cotg 2 (45°) = 1. Para 
este angulo, seriam observadas duas bandas IV de igual intensidade. Para um angulo maior que 
90°, a proporgao e menor que 1. A banda IV devido ao estiramento simetrico e menos intensa do 
que a banda devido ao estiramento assimetrico. Se <f> e inferior a 90°, a banda IV para o estiramento 
simetrico sera a mais intensa. (Para as vibragoes de estiramento C—O, a banda simetrica ocorre 
em uma energia mais alta do que a banda assimetrica correspondente.) Esse calculo e aproximado 
e requer valores integrados das intensidades das bandas de absorgao (em vez da intensidade mais 
facilmente determinada no comprimento de onda de absorgao maxima). 



Complexos contendo tres ou mais carbonilas 

Aqui, as previsoes nao sao tao simples. O numero exato de bandas de carbonila pode ser determi- 
nado de acordo com a abordagem de simetria do Capitulo 4. Para obter references convenientes, 
os numeros esperados das bandas para uma variedade de complexos CO sao encontrados na 
Tabela 13.10. Em complexos carbonila, o numero de bandas de estiramento C—O nao pode 
exceder o numero de ligantes CO. A alternativa e possivel em alguns casos (mais grupos CO do 
que bandas IV), quando os modos vibracionais nao sao IV ativos (nao causam uma mudanga no 
momento dipolar). Os complexos carbonila de simetria T d e O h tern uma banda carbonila unica 
no espectro IV. 

Mais alguns pontos relativos ao numero de bandas IV sao dignos de serem citados. Em pri- 
meiro lugar, embora possamos prever o numero de bandas IV-ativas pelos metodos da teoria de 
grupos, menos bandas as vezes sao observadas. Em alguns casos, as bandas podem sobrepor-se 
a tal ponto que se tornem indistinguiveis. Alternativamente, uma ou mais bandas podem ser de 
muito baixa intensidade e nao serem facilmente observadas. Em alguns casos, isomeros podem 
estar presentes, e pode ser dificil determinar quais absorgoes IV pertencem a cada isomero. 


EXERCICIO 13.12 


O complexo Mo(CO) 3 (NCC 2 H 5 ) 3 tern o espectro infravermelho na margem. Esse complexo e 
mais provavelmente o isomero fac ou merl 



Numero de onda (cm ) 


TABELA 13.10 Bandas de estiramento da carbonila 


Numero de ligantes CO 


Bandas IV: 
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TABELA 13.10 Bandas de estiramento da carbonila (cont.) 




Numero de coordenagao 


Numero de ligantes CO 

4 

5 

6 

4 

O 

C 

| 

00 — 

o u 

1 , c ° 


M 

OCy ^"CO 

o c 

M — 

(S 1 

8 

OC—M — CO 

C^ 1 

o c 

Bandas IV: 

1 

4 

1 



° C - 1 

c° 

1 ' 



M—CO 

(S 1 
o c c 
u 0 

OC—M— 

o c c 

u O 

Bandas IV: 


3 

4 

5 


ou— 

o u 

C° 

1 ' 



M — CO 

0 (/ c 
u 0 

OC —M—CO 

A 

Bandas IV: 


2 

3 

6 



-no 

'°o 




OC—M —CO 

A 

Bandas IV: 



1 


Posigoes das bandas IV 

Ja citamos dois exemplos em que a posigao da banda de estiramento da carbonila fornece infor- 
magoes uteis. No caso das especies isoeletronicas [Mn(CO) 6 ] + , Cr(CO) 6 e [V(CO) 6 ]“, um aumento 
na carga negativa sobre o complexo causa uma redugao significativa na energia da banda C—O 
como consequencia da ligagao tt adicional do metal aos ligantes (Segao 13.4.1). O modo de 
ligagao tambem e refletido no espectro infravermelho, com a energia diminuindo na ordem 

CO terminal > CO com dupla ponte > CO com tripla ponte 


TABELA 13 I Exemplos de bandas de estiramento da 
carbonila: complexos de molibdenio 


Complexo 

v(CO), cm” 1 

fac- Mo(CO) 3 (PF 3 ) 3 

2090, 2055 

fac- Mo(CO) 3 (PCl 3 ) 3 

2040, 1991 

fac- Mo(CO) 3 (PClPh 2 ) 3 

1977, 1885 

fac- Mo(CO) 3 (PMe 3 ) 3 

1945, 1854 


Dados de F. A. Cotton, Inorg. Chem., 1964, 3, 702. 


As posigoes das bandas no infravermelho sao tambem uma fungao dos outros ligantes 
presentes. Por exemplo, considere os dados na Tabela 13.11. Descendo pela serie de complexos 
nesta tabela, a capacidade doador-cr dos ligantes fosfina aumenta e diminui a capacidade acep- 
tor 77. PF 3 e o doador mais fraco (como consequencia dos fluores altamente eletronegativos) e 
o aceptor mais forte. Por outro lado, PMe 3 e o doador mais forte e o aceptor mais fraco. Como 
resultado, o molibdenio em Mo(CO) 3 (PMe 3 ) 3 carrega a maior densidade de eletrons; e o mais 
capaz de doar densidade eletronica para os orbitais 77 * dos ligantes CO. Consequentemente, os 
ligantes CO em Mo(CO) 3 (PMe 3 ) 3 tern as ligagoes C—O mais fracas e a menor energia de bandas 
de estiramento. Muitas series comparaveis sao conhecidas. 

A posigao das bandas carbonila fornece pistas importantes sobre o ambiente eletronico do 
metal. Quanto maior for a densidade eletronica sobre o metal (e quanto maior for a carga nega- 
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tiva), maior sera a retrodoagao para CO e menor sera a energia das vibragoes de estiramento da 
carbonila. Correlagoes similares entre os espectros IV e o ambiente do metal podem ser mostra- 
das para outros ligantes. NO, por exemplo, tem um espectro IV que e fortemente correlacionado 
com o ambiente de uma forma semelhante a CO. Em combinagao com informagoes sobre o 
numero de bandas IV, as posigoes de tais bandas para CO e outros ligantes sao extremamente 
uteis na caracterizagao de compostos organometalicos. 

13 . 8.2 Espectros de RMN 

A espectroscopia por RMN tambem e uma ferramenta valiosa na caracterizagao de complexos 
organometalicos. O advento de instrumentos de RMN de campo alto usando magnetos super- 
condutores revolucionou o estudo destes compostos. Agora, espectros RMN convenientes podem 
ser obtidos usando muitos nucleos metalicos, bem como os nucleos mais tradicionais como ! H, 
13 C, 19 F e 31 P; os dados espectrais combinados de varios nucleos tornam possivel identificar 
muitos compostos. 

Como em quimica organica, os deslocamentos quimicos, dividindo os padroes e constantes 
de acoplamento sao uteis para caracterizar os ambientes de atomos individuais em compostos 
organometalicos. O leitor podera achar util rever a teoria basica de RMN, tal como apresentado 
em um texto de quimica organica. Discussoes mais detalhadas sobre a RMN, especialmente 
relacionadas com 13 C, sao apresentadas em outras fontes. 71 

RMN de 13 C 

Embora o isotopo 13 C tenha uma baixa abundancia natural (aproximadamente 1,1%) e baixa sen- 
sibilidade para a experiencia com RMN (cerca de 1,6% tao sensivel quanto o 1 H), as tecnicas de 
transformagao de Fourier tornaram possivel obter espectros de 13 C uteis para a maioria das especies 
organometalicas com estabilidade razoavel. No entanto, o tempo necessario para obter um espectro 
de 13 C ainda pode ser uma dificuldade experimental para os compostos presentes em pequenas 
quantidades ou de baixa solubilidade. Algumas caracteristicas uteis dos espectros de 13 C incluem: 

1. Uma oportunidade para observar ligantes organicos que nao contem hidrogenio, como CO 
e F 3 C=C, C—CF 3 . 

2. Observagao direta da estrutura de carbono dos ligantes organicos. 

3. Os deslocamentos quimicos de 13 C sao mais amplamente dispersos do que os deslocamentos 
de 1 H. Isto muitas vezes torna mais facil diferenciar os ligantes, em compostos contendo 
varios ligantes organicos diferentes. 

Espectroscopia de RMN de 13 C e uma ferramenta valiosa para a observagao de processos 
de rearranjo intramolecular. 72 

As faixas aproximadas dos deslocamentos quimicos para os espectros 13 C de algumas cate- 
gorias de complexos organometalicos sao encontradas na Tabela 13.12. Varias caracteristicas 
destes dados sao bastante interessantes. 

1. Picos de carbonila terminal situam-se frequentemente na faixa 8 195 a 225 ppm. Os grupos 
CO sao geralmente faceis de distinguir dos outros ligantes. 

2. O deslocamento quimico de 13 CO esta correlacionado com a forga da ligagao C—O. Em 
geral, quanto mais forte for a ligagao C—O, mais baixo (mais acima no campo) sera o 
deslocamento quimico. 73 

3. Pontes carbonilas tem deslocamentos quimicos ligeiramente maiores do que as carbonilas 
terminais e, consequentemente, podem se prestar a facil identificagao. (No entanto, IV e 
geralmente uma ferramenta melhor do que a RMN para diferenciar entre carbonilas em 
ponte e terminais.) 

4. Ligantes ciclopentadienila tem uma vasta faixa de deslocamentos quimicos no compostos para- 
magneticos e uma faixa muito mais estreita em compostos diamagneticos. Outros ligantes orga¬ 
nicos tambem podem ter intervalos bastante amplos nos deslocamentos quimicos de 13 C. XXIX 


XXIX Extensas tabelas de deslocamentos quimicos e constantes de acoplamento podem ser encontradas em B. E. Mann, “ 13 C 
NMR Chemical Shifts and Coupling Constants of Organometallic Compounds,” in Adv. Organomet. Chem., 1974, 12, 135. 
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RMN de ’H 

Os espectros de 'H de compostos organometalicos tambem fornecem informacoes estruturais 
uteis. Por exemplo, a maioria dos protons ligados diretamente a metais (em complexos hidreto, 
Segao 13.4.3) sao fortemente blindados, com deslocamentos quimicos comumente no intervalo 
aproximado de - 5 a -20 ppm em relagao a Si(CH 3 ) 4 . Tais protons sao geralmente faceis de 
detectar, porque poucos outros protons comumente aparecem nesta regiao. 


TABELA 13.12 Deslocamentos quimicos de 13 C para os compostos organometalicos 


Ligante 

Deslocamento quimico de 13 C (faixa) a 

M— CH 3 

-28,9 a 23,5 

/ 

M = C 

190 a 400 

\ 

M = C — 

235 a 401 

M = C (terminal) 

470 a 556 

M — CO 

177 a 275 

CO binario neutro 

183 a 223 

M — (tj 5 C 5 H 5 ) 

68,2 a 121,3 (diamagnetico) -790 a 1430 (paramagnetico) 

Fe- (i? 5 C 5 H 5 ) 2 

69,2 

M - (tj 3 C 3 H 5 ) 

C 2 c, e C 3 

91 a 129 46 a 79 

M- C 6 H 5 

M—C ortho meta para 

130 a 193 132 a 141 127 a 130 121 a 131 


a partes por milhao (ppm) em relagao a Si(CH 3 ) 4 . 


TABELA 13.13 Exemplos de deslocamentos quimicos de 
para os compostos organometalicos 


Complexo 

Deslocamento quimico de 1 H a ] 

Mn(CO) 5 H 

-7,5 

W(CH 3 ) 6 

1,80 

Ni(T ? 2 -C 2 H 4 ) 3 

3,06 

(T 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe 

4,04 

( 1 7 6 'C 6 H 6 ) 2 Cr 

4,12 

(T 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Ta(CH 3 )(=CH 2 ) 

10,22 


NOTA: a partes por milhao (ppm) em relagao a Si(CH 3 ) 4 . 


Os protons em complexos metila (M — CH 3 ) normalmente tern deslocamentos quimicos 
entre 1 e 4 ppm, semelhantes as suas posigoes nas moleculas organicas. Os ligantes i t ciclicos, 
como o i 7 5 -C 5 H 5 e r] 6 -C 6 H 6 , mais comumente tern deslocamentos quimicos ! H entre 4 e 7 
ppm e, devido ao numero relativamente grande de protons envolvidos, podem se prestar a facil 
identificagao xxx Os protons em outros tipos de ligantes organicos tambem tern deslocamentos 
quimicos caracteristicos (Tabela 13.13). 

Como em quimica organica, a integragao dos picos de RMN dos complexos organometali¬ 
cos pode fornecer a proporgao de atomos em ambientes diferentes. Por exemplo, a area de um 
pico de l H e geralmente proporcional ao numero de nucleos que dao origem a esse pico. No 
entanto, para 13 C, este calculo e menos confiavel. Tempos de relaxamento de diferentes ato¬ 
mos de carbono em complexos organometalicos variam muito. Isso pode levar a imprecisao no 


xxx Estas faixas sao para complexos diamagneticos. Complexos paramagneticos podem ter deslocamentos quimicos 
muito maiores, as vezes varias centenas de partes por milhao em relaqao a tetrametilsilano. 
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correlacionando a area de pico com o numero de atomos (a correlagao entre a area e o numero 
de atomos e dependente do relaxamento rapido). A adigao de reagentes paramagneticos pode 
acelerar o relaxamento e melhorar a validade dos dados de integragao. Um composto paramag- 
netico usado frequentemente e Cr(acac ) 3 [acac = acetilacetonato = H 3 CC(0)CHC(0)CH 3 “]. XXXI 

Processos de rearranjo molecular 

(C 5 H 5 ) 2 Fe(CO ) 2 tern comportamento de RMN interessante. Este composto contem ligantes 77 1 - e 
T 7 5 -C 5 H 5 . O espectro RMN de ! H em temperatura ambiente mostra dois singletos de area igual. 
Um singleto seria esperado para os cinco protons equivalentes do anel T 7 5 -C 5 H 5 mas e surpre- 
endente para o anel T 7 1 -C 5 H 5 , porque os protons nao sao todos equivalentes. Em temperaturas 
mais baixas, o pico a 4,5 ppm (t 7 5 -C 5 H 5 ) permanece constante, mas o outro pico de 5,7 ppm se 
espalha e em seguida, divide-se em novos picos perto de 3,5 e entre 5,9 e 6,4 ppm — consistente 
com um ligante de T 7 1 -C 5 H 5 . Foi proposto um mecanismo de “anel whizzer ”, 74 Figura 13.54, 
pelo qual as cinco posigoes do anel mono-hapto fazem um intercambio atraves de deslocamen- 
tos 1,2-metal tao rapidamente a 30 °C que o espectrometro RMN pode detectar apenas o sinal 
medio para o anel . 75 Em temperaturas mais baixas, este processo e mais lento, e as ressonancias 
diferentes para os protons de T 7 1 -C 5 H 5 tornam-se aparentes, tambem mostrado na Figura 13.54. 
Discussoes mais detalhadas sobre o espectro de RMN de compostos organometalicos, incluindo 
nucleos nao mencionados aqui, sao dadas por Elschenbroich 76 

13 . 8.3 Exemplos de caracterizagao 

Concluimos este capitulo com dois exemplos de como os dados espectrais podem ser utilizados 
na caracterizagao de compostos organometalicos. Outros exemplos poderao ser encontrados nos 
problemas no final deste capitulo e no Capitulo 14. 
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FIGURA 13.54 Mecanismo Ring-Whizzer e espectro de RMN de temperatura variavel (C 5 H 5 ) 2 Fe(CO) 2 .0 pico cen¬ 
tral a 4,5 ppm devido ao ligante i 7 5 -C 5 H 5 permanece constante o tempo todo. Nao e mostrado, exceto no espectro 
de temperatura mais alta, para simplificar a figura. (Reproduzido com permissao de M. H. Bennett, Jr., F. A. Cotton, 
A. Davison, J. W. Faller, S. J. Lippard, S. M. Morehouse, J. Am. Chem. Soc., 88, 4371. Copyright 1966. American Chemical 
Society.) 


XXXI Para uma discussao dos problemas associados com a integraqao em RMN de 13 C, consulte J. K. M. Saunders e 
B. K. Hunter, Modern NMR Spectroscopy, W. B. Saunders, New York, 1992. 
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EXEMPLO 13.3 


[(C 5 H 5 )Mo(CO) 3 ] 2 reage com tetrametiltiuramdissulfeto (tds) em tolueno sob refluxo para 
dar um produto contendo molibdenio com as seguintes caracterfsticas: 

RMN de l H\ Dois singletos, em 8 5,48 (area relativa = 5) e 8 3,18 (area relativa = 6). 

(Para comparagao, [(C 5 H 5 )Mo(CO) 3 ] 2 tern um unico pico de RMN de l K em 5,30.) 

IV: Bandas fortes em 1950 e 1860 cm -1 . 

Espectro de massa: Um padrao semelhante ao padrao do isotopo de Mo com o pico 

mais intenso em m/e = 339.(0 isotopo mais abundante do Mo e 98 Mo.) 

Qual e a identidade mais provavel para este produto? 

O singleto de RMN de X H em 8 5,48 sugere a retengao do ligante C 5 H 5 (o deslocamento 
quimico tern correspondence proxima com as materias-primas). O pico em 8 3,18 e prova- 
velmente devido a grupos CH 3 provenientes do tds. A proporgao 5:6 de hidrogenios sugere 
uma relagao 1:2 de ligantes C 5 H 5 para os grupos CH 3 . 

O IV mostra duas bandas na regiao da carbonila, indicando pelo menos dois ligantes CO 
no produto. 

O espectro de massa torna possivel determinar a formula molecular. Subtraindo-se os frag- 
mentos moleculares que se acredita que estejam presentes da massa total: 


Massa total: 339 

Massa de Mo (a partir do padrao de espectro de massa) -98 

Massa de C 5 H 5 -65 

Massa de dois ligantes CO -56 

Massa remanescente 120 


A metade da massa de tds e exatamente 120. Corresponde a massa do S 2 CN(CH 3 ) 2 , o ligante di- 
metilditiocarbamato. Portanto, a formula provavel do produto e (C 5 H 5 )Mo(CO) 2 [S 2 CN(CH 3 ) 2 ]. 
Esta formula tern a relagao 5:6 de protons necessaria em dois ambientes magneticos e devera dar 
origem a duas vibragoes de estiramento C—O (porque nao se esperaria que as carbonilas fossem 
orientadas em angulos de 180° em relagao uma a outra em tal molecula). 

Na pratica, informagoes adicionais provavelmente vao ajudar a caracterizar os produtos da 
reagao. Por exemplo, o exame complementar do espectro infravermelho neste caso mostra 
uma banda moderadamente intensa em 1.526 cm -1 , um local comum para bandas de estira¬ 
mento C—N em complexos ditiocarbamato. A analise do padrao de fragmentagao dos espec- 
tros de massa tambem pode fornecer informagoes uteis sobre os fragmentos moleculares. 


O 

C \ / Br /° 
OC — Re = C 

c'l N o 
o c 
o 


I 


EXEMPLO 13.4 


Quando uma solugao de tolueno contendo I e excesso de trifenilfosfina e aquecida ao refluxo, 
primeiro, o composto II e formado, e em seguida o composto III. II tern bandas de infraver- 
melhos em 2038, 1958 e 1906 cm -1 ; III em 1944 e 1860 cm -1 . Os dados RMN de l H e 13 C 
[valores 8 (area relativa)] sao os seguintes: 



X H: 4,83 singleto 

7,62; 7,41 multipletos (15) 

7,70; 7,32 multipletos (15) 


4,19 multipleto (4) 

3,39 singleto (2) 

13 C: 224,31 

231,02 

237,19 

187,21 

194,98 

201,85 

185,39 

189,92 

193,83 

184,01 

188,98 

127,75-134,08 (varios picc 

73,33 

129,03-134,71 (varios picos) 

68,80 


72,26 
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Informagoes adicionais uteis: o sinal 13 C de I em 8 224,31 e semelhante ao deslocamento 
quimico dos carbonos do carbeno em compostos semelhantes. Os picos entre 8 184 e 202 
correspondem a carbonilas. E o pico em 8 73,33 e tipico de pontes CH 2 CH 2 em comple¬ 
xos dioxicarbeno. 


Identifique II e III. 

Este e um bom exemplo da utilidade da RMN de 13 C. Tanto II quanto III tern picos com 
deslocamentos quimicos similares ao pico em 8 224,31 para I, sugerindo que o ligante 
carbeno seja mantido na reagao. Da mesma forma, II e III tern picos perto de 8 73,33, 
outra indicagao que o ligante carbeno permanece intacto. 

Os picos de 13 C na faixa 8 184 ate 202 podem ser atribuidos aos grupos carbonila. II e 
III mostram novos picos na faixa 8 129 a 135. A explicagao mais provavel e que a reagao 
quimica envolva a substituigao das carbonilas por trifenilfosfinas e que os novos picos na 
faixa de 129 a 135 sejam devidos aos fenil carbonos das fosfinas. 

Os dados da RMN de X H sao compativeis com a substituigao dos ligantes CO por fosfi¬ 
nas. Em II e III, a integragao dos picos — CH 2 CH 2 — (<5 4,19e3,39, respectivamente) e 
os picos de fenil (8 7,32 para 7,70) fomecem as proporgoes esperadas para a substituigao 
de um e dois COs. 

Dados IV estao de acordo com essas conclusoes. Em II, as tres bandas na regiao da car¬ 
bonila sao compativeis com a presenga de tres COs, em uma disposigao mer ou fac. xxxu 
Em III, os dois C—O alongados correspondem as duas carbonilas cis uma a outra. 

As formulas quimicas destes produtos podem ser escritas da seguinte forma: 

II: ReBr(CO) 3 (COCH 2 CH 2 OXPPh 3 ) 

III: cw-ReBr(CO) 2 (COCH 2 CH 2 OXPPh 3 ) 2 


O 

C 

I 


C°P. 


OC—Re= 

Br 

II 


o 

c PPh, p. 


IA/^i \/ v ^ 

-Re=C OC—Re=C 

I \ ^ ™ > I \ ^ 


Ph 3 P Br 


III 


EXERCI'CIO 13.13 


Usando dados de RMN de 13 C, determine se e mais provavel que II seja um isomero fac ou mer? 1 2 3 4 5 
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Problemas 


13.1. Qual das seguintes moleculas obedece a regra dos 18 eletrons? 

a. Fe(CO) 5 

b. [Rh(bipi) 2 Cl] + 

c. (i 7 5 -Cp*)Re( = 0) 3 , onde Cp* = C 5 (CH 3 ) 5 

d. Re(PPh 3 ) 2 Cl 2 N 

e. Os(CO)( = CPh)(PPh 3 ) 2 Cl 

f. Os complexos CE na Tabela 13.3 


13.2. Quais dos seguintes complexos quadrado-planares possuem 
configurates de Valencia de 16 eletrons ? 

a. Ir(CO)Cl(PPh 3 ) 2 

b. RhCl(PPh 3 ) 3 

c. [Ni(CN) 4 ] 2 “ 

d. cA-PtCl 2 (NH 3 ) 2 


13.3. Com base na regra de 18 eletrons, identifique o metal de transigao 
da primeira fileira para cada uma das seguintes altemativas: 

a. [M(CO) ? ] + 

b. H 3 CM(CO) 5 

c. M(CO) 2 (CS)(PPh 3 )Br 

d. [(V-C 3 H 3 )(rj 5 -C 5 H 5 )M(CO)]- 


e. 


OCH. 


(OC) 5 M=C 


\ 


c 6 h 5 


f. [(7, 4 -C 4 H 4 )(7, 5 -C 5 H 5 )M] + 

g. (t 7 3 -C 3 H 5 )(t 7 5 -C 5 H 5 )M(CH 3 )(NO) (tem NO linearmente 
coordenado) 


and S. Cradock, Structural Methods in Inorganic Chemistry, 
2nd ed., Blackwell, Oxford, 1991, pp. 414-425. 

72. Breitmaier e Voelter, Carbon 13 NMR Spectroscopy, pp. 127- 
133, 166-167, 172-178. 

73. P. C. Lauterbur, R. B. King, J. Am. Chem. Soc., 1965, 87, 3266. 

74. C. H. Campbell, M. L. H. Green, J. Chem. Soc., A, 1970, 1318. 

75. M. J. Bennett, Jr., F. A. Cotton, A. Davison, J. W. Faller, S. J. 
Lippard, S. M. Morehouse, J. Am. Chem. Soc., 1966, 88, 4371. 
Para um resumo dos primeiros desenvolvimentos no uso de 
RMN para observar processos de rearranjo molecular, consulte 
F. A. Cotton, Inorg. Chem., 2002, 41, 643. 

76. C. Elschenbroich, Organometallics, 3rd ed., Wiley-VCH, 
Wiesbaden, Germany, 2005. 

77. G. L. Miessler, S. Kim, R. A. Jacobson, R. A. Angelici, Inorg. 
Chem., 1987, 26, 1690. 


A. Stone, Comprehensive Organometallic Chemistry, Pergamon Press, 
Oxford, 1982, by E. W. Abel, F. G. A. Stone e G. Wilkinson, Compre¬ 
hensive Organometallic Chemistry II, Pergamon Press, Oxford, 1995, e 
por R. H. Crabtree e D. M. P. Mingos, Comprehensive Organometallic 
Chemistry III, Elsevier, 2007. 

Cada um desses conjuntos tem uma extensa lista de referencias em 
compostos organometalicos que foram caracterizados estruturalmente 
por difragao de raios X, eletrons ou neutrons. E uma referencia util 
para fontes da literatura sobre a srntese, as propriedades e as reagoes de 
compostos organometalicos especificos esta em: J. Buckingham e J. E. 
Macintyre, editors, Dictionary of Organometallic Compounds, Chap¬ 
man and Hall, London, 1984, para o qual tambem foram publicados vo¬ 
lumes suplementares. A serie Advances in Organometallic Chemistry, 
Academic Press, San Diego, fomece artigos de revisao muito valiosos. 


h. [M(CO) 4 I(difos)]- 

(difos = l,2-bis(difenilfosfino)etano) 

13.4 Determine a ordem de ligagao metal-metal compativel com a 
regra de 18 eletrons para o seguinte: 

13.5 Identifique o mais provavel metal de transigao da segunda 
fileira para cada uma das seguintes opgoes: 

a. [M(CO) 3 (NO)]- 

b. [M(PF 3 ) 2 (NO) 2 ] + (contem M—N—O linear) 

c. [M(CO)> 2 -H)] 3 

d. M(CO)(PMe 3 ) 2 Cl (complexo quadrado-planar) 

13.6 Com base na regra de 18 eletrons, determine a carga esperada 
nos seguintes: 

a. [Co(CO) 3 ] z 

b. [Ni(CO) 3 (NO)] z (contem M—N—O linear) 

c. [Ru(CO) 4 (GeMe 3 )] z 

d. [(r 7 3 -C 3 H 5 )V(CNCH 3 ) 5 ] z 

e. [(77 5 -C 5 H 5 )Fe(C0 3 ) 5 ] z 

f. [(r, 5 -C 5 H 5 ) 3 Ni 3 ( A i, 3 -CO) 2 ] z 

13.7 Determine a quantidade desconhecida: 

a. [(t 7 5 -C 5 H 5 )W(CO)J 2 (tem liga 9 ao simples W—W) 

b. O 

/ 

Br(CO) ;c Re=C 

x o 

c. [(C0 3 Ni—Co(CO) 3 ] z 
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d. [Ni(N0 3 (SiMe 3 )] z (tem M—N—O linear) 

e. [(77 5 -C 5 H 5 )Mn(CO)J 2 (tem ligagao Mn=Mn) 

13.8 Determine a quantidade desconhecida: 

a. A hapticidade do anel inferior no superfano misto (Ver S. 
Gath, R. Gleiter, F. Rominger, C. Bleiholder, Organometal- 
lics, 2007, 26, 644. Estrutura gerada com dados CIF, com os 
atomos de hidrogenio omitidos, para facilitar a visualizagao.) 



s 


b. O metal de transigao M da terceira fileira, de 16 eletrons a 
esquerda e o metal de transigao M’ da primeira fileira, de 16 
eletrons a direita (Yer M. Tamm, A. Kunst, T. Bannenberg, 
S. Randoll, P. G. Jones, Organometallics 2007, 26, 417.) 



13.9 A Figura 13.35 mostra exemplos de complexos contendo os 
dois ligantes C 5 H 5 e CO para metais de transigao dos grupos 
4-8. Que complexos contendo os dois ligantes seria compatfvel 
com a regra de 18 eletrons para metais de transigao da primeira 
fileira nos grupos 9-11? Considere os complexos contendo um 
ou dois atomos de metal. 

13.10 Nfquel tetracarbonila, Ni(CO) 4 , e uma especie de 18 eletrons. 
Usando um diagrama orbital molecular qualitativo, explique a 
estabilidade desta molecula de 18 eletrons. (Ver A. W. Ehlers, 
S. Dapprich, S. V. Vyboishchikov, G. Frenking, Organometal¬ 
lics, 1996, 15, 105.) 

13.11 A vibragao de estiramento Re—O em Re( 16 0)I(HC=CH) 2 e 
975 cm -1 . Preveja a posigao da banda de estiramento Re—O 
em Re( 18 0)I(HC=CH) 2 . (Ver J. M. Mayer, D. L. Thom, T. H. 
Tulip, J. Am. Chem. Soc ., 1985 ,107 , 7454.) 

13.12 O composto W(0)Cl 2 (C0)(PMePh 2 ) 2 tem KCO) a 2006 cm" 1 . 
Voce preve que v (CO) para W(S)Cl 2 (CO)(PMePh 2 ) 2 tenha 
mais ou menos energia? Explique resumidamente. (Ver J. C. 
Bryan, S. J. Geib, A. L. Rheingold, J. M. Mayer, J. Am. Chem. 
Soc., 1987, 109, 2826.) 

13.13 A distancia vanadio-carbono em V(CO) 6 e 200 pm, mas apenas 
193 pm em [V(CO) 6 ]“. Explique. 

13.14 Descreva, usando esbogos, como os seguintes ligantes podem 
atuar como doadores-<x e aceptores-7r: 

a. CN" b. P(CH 3 ) 3 c. SCN“ 

13.15 a. Explique a tendencia a seguir nas frequences IV: 


[Cr(CN) 5 (NO)] 4 - 

v (NO) = 1515 cm -1 

[Mn(CN) 5 (NO)] 3_ 

v (NO) = 1725 cm" 1 

[Fe(CN) 5 (NO)] 2 “ 

v (NO) = 1939 cm" 1 


b. O ion [RuCl(NO) 2 (PPh 3 ) 2 ] + tem bandas de estiramento 
N—O em 1687 e 1845 cm -1 . As bandas de estiramento 
C—O dos complexos dicarbonila normalmente estao muito 
mais proximos em energia. Explique. 

13.16 Faga o esbogo dos orbitais moleculares tt para os seguintes: 

a. C0 2 

b. 1,3,5-Hexatrieno 

c. Ciclobutadieno, C 4 H 4 

d. Ciclo-C ? H 7 

13.17 Para a molecula hipotetica (i 7 4 -C 4 H 4 )Mo(CO) 4 : 

a. Assumindo a geometria Qv preveja o numero de bandas 
C—O IV ativas. 

b. Faga o esbogo dos orbitais moleculares tt para do ciclobu¬ 
tadieno. Para cada um, indique quais orbitais s, p e d de Mo 
sao de simetria adequada para a interagao. (Dica: atribuir 
que o eixo z seja colinear ao eixo C 4 ). 

13.18 Usando a tabela de caracteres D 5h no Apendice C: 

a. Atribua rotulos de simetria (rotulos de representagoes irre- 
dutiveis) para os grupo orbitais mostrados na Figura 13.27. 

b. Atribua rotulos de simetria para os orbitais atomicos de Fe 
em um ambiente D 5h . 

c. Verifique se as interagoes orbitais para ferroceno, mostrado 
na Figura 13.28, estao entre os orbitais atomicos de Fe e os 
grupo orbitais de simetria correspondente. 

13.19 Dibenzenocromo, (i 7 4 -C 6 H 6 ) 2 Cr, e um composto sanduiche 
com dois aneis de benzeno paralelos em uma conformagao 
eclipsada. Para esta molecula, 

a. Faga o esbogo dos orbitais 77 do benzeno. 

b. Faga o esbogo dos grupo orbitais, usando orbitais tt dos dois 
aneis de benzeno. 

c. Para cada um dos doze grupos de orbitais, identifique o(s) 
orbital(s) Cr de simetria adequada para a interagao. 

d. Faga o esbogo de um diagrama de nfvel de energia dos orbi¬ 
tais moleculares. 

13.20 Embora da ligagao no isomero ferroceno proposto (i 7 4 -C 4 H 4 )- 
(i 7 6 -C 6 H 6 )Fe tenha sido estudada teoricamente, a sfntese desta 
molecula nao foi relatada (C. M. Brett, B. E. Bursten, Polyhe¬ 
dron, 2004, 23, 2993). Para esta molecula: 

a. Qual e o seu grupo de pontos? 

b. Gere uma representagao (redutivel) utilizando como base 
os orbitais p dos aneis C 4 H 4 e C 6 H 6 que podem participar 
de interagoes tt. 

c. Reduza esta representagao para seus componentes irredu- 
tfveis e combine estes com os orbitais apropriados de Fe. 


z 



13.21 Preveja o numero de vibragoes de estiramento C—OIV ativas 
para W(CO) 3 (i 7 6 -C 6 H 6 ) considerando a geometria C 3v 

13.22 No presente capftulo, afirmou-se que as carbonilas binarias 
altamente simetricas de simetria T d e O h devem mostrar apenas 
uma unica banda de estiramento C—O ao infravermelho. Veri¬ 
fique esta afirmagao analisando as vibragoes C—O de Ni(CO) 4 
e Cr(CO) 6 pelo metodo de simetria, descrito no Capftulo 4. 
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13.23 Mn 2 (CO) 10 e Re 2 (CO) 10 tem simetria D 4d . Quantas bandas 
de estiramento da carbonila IV ativas voce preve para estes 
compostos? 

13.24 Quando hexacarbonila de tungstenio e refluxada em butiro- 
nitrila, C 3 H ? CN, o produto X e formado primeiro. O refluxo 
continuado converte X para Y e refluxo muito longo (varios 
dias) converte Y a Z. No entanto, mesmo com refluxo durante 
varias semanas nao converte o composto Z em outro produto. 
Alem disso, em cada passo da reagao, e libertado um gas 
incolor. As seguintes bandas infravermelhas sao observadas 
(cm -1 ): 


2077 

Y: 

2017 

Z: 

1910 

1975 


1898 


1792 

1938 


1842 




a. Proponha as estruturas de X Y e Z. Onde mais de um iso- 
mero for possfvel, determine o isomero que tenha a melhor 
correspondence com os dados de infravermelho. (Nota: uma 
banda fraca em Y pode ser obscurecida por outras bandas). 

b. b. Justifique a tendencia na posigao da sequencia de bandas 
infravermelhas X —» Y —» Z. 

c. Sugira por que Z nao reage mais quando refluxado em buti- 
ronitrila. (Ver G. J. Kubas, Inorg. Chem. 1983, 22, 692.) 


13.25 Os espectros infravermelhos de trans- e cis-[ Fe(CO) 2 (CN) 4 ] 2 
e de [Fe(CO)(CN) 5 ] 3- sao mostrados abaixo. 


-n(T 

r V 

1 / \T 


2200 2100 2000 1900 1800 


Numero de onda 


a. Que bandas de estiramento ocorrem em baixa energia, aque- 
les para o ligante CO ou para o ligante CN - ? Explique. 

b. Quantas bandas de estiramento C—O e C—N voce preveria 
para cada um destes complexos com base em sua simetria? 
Relacione os complexos com seus espectros. (Reproduzido 
com permissao de S. M. Contakes, S. C. N. Hsu, T. B. Rauch- 
fuss, S. R. Wilson, Inorg. Chem., 41, 1670. Copyright 2002. 
American Chemical Society.) 

13.26 Amostras de Fe(CO)(PF 3 ) 4 mostram duas bandas de estira¬ 
mento da carbonila, em 2038 e 2009 cm -1 . 

a. Como e possfvel para este composto apresentar duas bandas 
de carbonila? 

b. Fe(CO) 5 tem bandas de carbonila em 2025 e 2000 cm -1 . 
Voce colocaria PF 3 acima ou abaixo de CO na serie espec- 
troqufmica? Explique resumidamente. (Ver H. Mahnke, R. 
J. Clark, R. Rosanske, R. K. Sheline, J. Chem. Phys., 1974, 
60, 2997.) 

13.27 Foram relatadas evidencias de dois isomeros do 
Ru(CO) 2 (PEt 2 ) 3 , um com as carbonilas ocupando posigoes 
axiais em uma estrutura trigonal-bipiramidal e a outra com 
as carbonilas ocupando posigoes equatoriais. A espectrosco- 
pia infravermelha poderia diferenciar estes isomeros? Quantas 
vibragoes de estiramento carbono-oxigenio seriam esperadas 
para cada um? (Ver M. Ogasawara, F. Maseras, N. Gallego- 
Planas, W. E. Streib, O. Eisenstein, K. G. Caulton, Inorg. 
Chem., 1996, 35, 7468.) 


13.28 Explique a observagao que [Co(CO) 3 (PPh 3 ) 2 ] + tem apenas 
uma unica frequencia de estiramento da carbonila. 

13.29 Alem dos complexos de hexacarbonila mostrados na Segao 
13.4.1, o ion [Ir(CO) 6 ] 3+ foi relatado. Preveja a posigao da 
vibragao de estiramento da carbonila neste complexo. (Ver C. 
Bach, H. Willner, C. Wang, S. J. Rettig, J. Trotter, F. Aubke, 
Angew. Chem., Int. Ed., 1996, 35, 1974.) 

13.30 Os caminhos para uma variedade de cations carbonila do metal 
de transigao homoletico ja foram desenvolvidos. 

a. Tres desses cations sao [Hg(CO) 2 ] 2+ , [Pt(CO) 4 ] 2+ e 
[Os(CO) 6 ] 2+ . Preveja qual deles tem a menor energia da 
vibragao de estiramento carbono-oxigenio no infraverme¬ 
lho. (Ver H. Willner, F. Aubke, Angew. Chem., Int. Ed., 
1997, 36, 2402.) 

b. Acredita-se que o cation [{Pt(CO) 3 } 2 ] 2+ tenha a estrutura 
mostrada, com simetria D 2d . Preveja o numero de bandas de 
estiramento carbono-oxigenio observaveis ao infravermelho 
para este ion e preveja a regiao aproximada no espectro onde 
podem ser observadas essas bandas. 



I 

= c—Pt-Pt—c = o 

I 

c 
o 

13.31 O espectro de Raman de Mo(CO) 6 na piridina tem bandas em 
2119e2015 cm -1 . A irradiagao de microondas desta solugao 
produziu tres produtos com as seguintes 

Bandas de Raman: 

Composto J: 2071, 1981 cm -1 
Composto K: 1892 cm -1 
Composto L: 1600 cm -1 

a. Determine as representagoes irredutfveis, combinando as 
bandas de Raman ativas de Mo(CO) 6 . 

b. Com base nos dados de Raman, proponha as estruturas de 
J, K, e L. (Ver T. M. Barnard, N. E. Leadbeater, Chem. 
Commun., 2006, 3615.) 

13.32 Um dos primeiros complexos tionitrosila a ser relatado foi 
(i 7 5 -C 5 H 5 )Cr(CO) 2 (NS). Este composto tem bandas de carbo¬ 
nila em 1962 e 2033 cm -1 . As bandas correspondentes para 
(^ 5 -C 5 H 5 )Cr(CO) 2 (NO) sao em 1955 e 2028 cm -1 . Com base 
nas evidencias ao IV, NS ira se comportar como um acep- 
tor -77 mais forte ou mais fraco desses compostos? Explique 
resumidamente. (Ver T. J. Greenough, B. W. S. Kolthammer, 
P. Legzdins, J. Trotter, Chem. Commun., 1978, 1036.) 

13.33 Os derivados 14 N e 15 N de TpOs(NS)Cl 2 [Tp = hidrotris(l- 
-pirazolil)borato, um ligante tridentado] foram preparados. 
O derivado 14 N tem estiramento nitrogenio-enxofre em 1284 
cm -1 . Preveja o estiramento N—S para o derivado 15 N. (Ver T. 
J. Crevier, S. Lovell, J. M. Mayer, A. L. Rheingold, I. A. Guzei, J. 
Am. Chem. Soc., 1998, 120, 6607.) 

13.34 O complexo [Ru(CO) 6 ][Sb 2 F n ] 2 tem uma banda infraverme¬ 
lha forte em 2199 cm -1 . O espectro de [Ru( 13 CO) 6 ][Sb 2 F n ] 2 
tambem foi relatado. Voce esperaria que a banda observada em 
2199 cm -1 para o composto 12 C seja desviado para maior ou 
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menor energia que o composto analogo 13 C? (Ver C. Wang, B. 
Bley, G. Balzer-Jollenbeck, A. R. Lewis, S. C. Siu, H. Willner, 
F. Aubke, Chem. Commun. , 1995, 2071.) 

13.35 Preveja os produtos das seguintes reagoes: 

a. Mo(Co ) 6 + Ph 2 P—CH 2 —PPh 2 

b. (i7 5 -C 5 H 5 )(V-C 3 H 5 )Fe(CO) 2 ^4 

c. (i 7 5 -C 5 Me 5 )Rh(CO) 2 - > (produto dimerico, contem um 

CO por metal) 

d. V(CO) 6 + NO -> 

e. W(CO) 5 [C(C 6 H 5 )(OC 2 H 5 )] + BF 3 -> 

f. [(77 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 ] 2 + A1(C 2 H 5 ) 3 -> 

13.36 Os complexos de formula Rh(CO)(fosfina) 2 Cl tern as bandas 
de estiramento C—O mostradas abaixo. Relacione as ban¬ 
das infravermelhas com a fosfina adequada. Fosfinas: P (p- 
-C 6 H 4 F) 3 , P(p-C 6 H 4 Me) 3 , P(f-C 4 H 9 ) 3> P(C 6 F 5 ) 3 ; v(CO), cm" 1 : 
1923, 1965, 1984, 2004. 

13.37 Para cada um dos seguintes conjuntos, qual complexo voce espe- 
raria que tivesse a frequencia de estiramento C—O mais alta? 

a. Fe(CO) 5 Fe(CO) 4 (PF 3 ) Fe(CO) 4 (PCl 3 ) Fe(CO) 4 (PMe 3 ) 

b. [Re(CO) 6 ] + W(CO) 6 [Ta(CO) 6 r 

c. Mo(CO) 3 (PCl 3 Ph) 3 Mo(CO) 3 (PCl 2 Ph) 3 Mo(CO) 3 (PPh 3 ) 3 Mo(CO) 3 py 3 

(py = piridina) 


13.38 Quando Cr(CO) 5 (PH 3 ) e Cr(CO) 5 (NH 3 ) sao oxidados por um 
eletron: 

a. Qual e a mudanga no EECL? 

b. A distancia C—O aumenta ou diminui? Explique resumi- 
damente. 

c. Quando Cr(CO) 5 (PH 3 ) e oxidado, qual e o efeito sobre a 
distancia Cr—P? Explique resumidamente. 

d. Quando Cr(CO) 5 (NH 3 ) e oxidado, qual e o efeito sobre a distan¬ 
cia Cr—N? Explique resumidamente. (T. Leyssens, D. Peeters, 
A. G. Orpen, J. N. Harvey, New J. Chem., 2005, 29, 1424.) 

13.39 Organize os complexos a seguir em ordem da frequencia 
esperada de suas bandas v(CO). (Ver Ernst MF, Roddick DM. 
Inorg. Chem. 1989, 28, 1624.) 

Mo(CO) 4 (F 2 PCH 2 CH 2 PF 2 ) 
Mo(CO) 4 [(C 6 F 5 ) 2 PCH 2 CH 2 P(C 6 F 5 ) 2 ] 
Mo(CO) 4 (Et 2 PCH 2 CH 2 PEt 2 ) (Et = C 2 H 5 ) 
Mo(CO) 4 (Ph 2 PCH 2 CH 2 PPh 2 ) (Ph = C 6 H 5 ) 
Mo(CO) 4 [(C 2 F 5 )PCH 2 CH 2 P(C 2 H 5 )] 

13.40 N2 livre tern uma vibragao de estiramento (nao observavel 
por IV; por que?) a 2331 cm -1 . Voce esperaria que a vibragao 
de estiramento para N 2 coordenado tivesse maior ou menor 
energia? Explique resumidamente. 

13.41 O espectro de RMN de ] H do complexo carbeno mostrado abaixo 
apresenta dois picos de intensidade igual, a 40 °C. A - 40 °C, a 
RMN mostra quatro picos, dois de uma intensidade mais baixa e 
dois de uma intensidade mais elevada. A solugao pode ser aquecida 
e resfriada, repetidamente, sem alterar as propriedades de RMN a 
estas temperaturas. Justifique esse comportamento a RMN. 

O 

^ c 0 ^och 3 

OC — Cr = C 

O C ch 3 
O 


13.42 O espectro de RMN de l H (C 5 H 5 ) 2 Fe(CO) 2 mostra dois picos 
de area igual em temperatura ambiente, mas tern quatro resso- 
nancias de intensidade relativa 5:2:2:1 em baixas temperaturas. 
Explique. (Ver C. H. Campbell, M. L. H. Green, J. Chem. Soc., 
A, 1970, 1318.) 

13.43 Dos compostos Cr(CO) 5 (PF 3 ) e Cr(CO) 5 (PCl 3 ), qual voce 
esperaria que tivesse 

a. as ligagoes C—O mais curtas? 

b. a maior energia de bandas de estiramento Cr—C no espectro 
infravermelho? 

13.44 Selecione a melhor opgao para cada uma das seguintes alter- 
nativas: 

a. Maior frequencia de estiramento N—O: 

[Fe(NO)(mnt) 2 r [Fe(NO(mnt) 2 ] 2 - 



b. Ligagao N—N mais longa: 

n 2 

(CO) 5 Cr:N=N 

(CO) 5 Cr:N=N:Cr(CO) 5 

c. Distancia Ta—C mais curta em 
(ri 5 -C 5 H 5 ) 2 Ta(CH 2 )(CH 3 ): 

Ta—CH 2 

Ta—CH 3 

d. Distancia Cr—C mais curta: 

Cr—CO em trans-C r(CO) 4 I(CCH 3 ) 

Cr—CCH 3 em trans-Cr(CO) 4 I(CCH 3 ) 

e. Menor frequencia de estiramento C—O: 

Ni(CO) 4 

[Co(co) 4 r 

[Fe(CO) 4 ] 2 - 

13.45 O complexo dimanganes mostrado pode ser oxidado reversivel- 
mente por 1 a 3 eletrons. As estruturas cristalinas ao raio X para o 
complexo neutro e os ions de cargas 1+ e 2+ fomeceram as seguin¬ 
tes distancias de ligagao para os atomos da cadeia de MnCCMn: 
Justifique as tendencias nas distancias Mn—C e C—C. Certi- 
fique-se de levar em conta os orbitais relevantes. (Ver S. Kher- 
admandan, K. Venkatesan, O. Blacque, H. W. Schmalle, H. 
Berke, Chem-Eur. /., 2004, 10, 4872.) 


Complexo 

Mn— C(A) 

c—c(A) 

MCCM 

1,872 

1,271 

[MCCM] + 

1,800 

1,291 

[MCCM] 2+ 

1,733 

1,325 



13.46 Use o metodo de Classificagao de Ligagoes Covalentes para 
classificar estes complexos com uma formula [ML^^ZjO*. 
Com especies carregadas, reduza a formula para sua classe 
neutra equivalente. 
a. W(CH 3 ) 6 










Problemas | 527 


b. [W(77 5 -C 5 H 5 ) 2 H 3 ] + 

c. [Fe(CO) 4 ] 2 - 

d. Mo(^ 5 -C 5 H 5 )(CO) 3 H 

e. Fe(CO) 4 I 2 

f. [Co(^ 5 -C 5 H 5 ) 2 ] + 

13.47 Use o metodo de Classificagao de Ligagoes Covalentes para 
classificar estes complexos hipoteticos com uma formula 
[ML / X jc Z^] q± . Com especies carregadas, reduza a formula para 
sua classe neutra equivalente. Com base no grafico MLX para 
o ferro apresentado na Segao 13.7, especule sobre a probabi- 
lidade de que tenham sido preparados os seguintes complexos 
de ferro. 

a. [FeCl 3 (PPh 3 ) 3 ] 3+ 

b. [FeCl 3 (PPh 3 ) 2 ] + 

c. [FeCl 2 (PPh 3 ) 2 ] + 

d. FeCl 2 (PPh 3 ) 2 

13.48 Uma solugao de Mo(CO) 2 (PEt 3 ) 2 Br 2 azul foi tratada com 
um excesso de dez vezes de 2-butino dar um produto X 
verde-escuro. X tinha bandas na RMN de em d 0,90 
(area relativa = 3), 1,63 (2) e 3,16 (1). O pico em 3,16 foi 
um singleto em temperatura ambiente, mas dividido em dois 
picos em temperaturas inferiores a - 20 °C. RMN de 31 P 
mostrou apenas uma ressonancia unica. IV mostrou uma 
banda unica forte em 1950 cm -1 . As determinagoes do peso 
molecular sugerem que X tenha um peso molecular de 580 
±15. Sugira uma estrutura para X e explique o maximo de 
dados possivel. (Yer P. B. Winston, S. J. Nieter Burgmayer, 
J. L. Templeton, Organometallics , 1983, 2, 168.) 

13.49 A fotolise a -78 °C de [(i 7 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 ] 2 resulta na libera- 
gao de um gas incolor e a formagao de um produto contendo 
ferro tendo uma banda carbonila unica em 1785 cm -1 e con¬ 
tendo 14,7% de oxigenio em massa. Sugira uma estrutura para 
o produto 

13.50 A carbonila de mquel reage com o ciclopentadieno para 
produzir um composto diamagnetico vermelho de formula 
NiC 1Q H 12 O espectro RMN de ! H deste composto mostra 
quatro tipos diferentes de hidrogenio. A integragao da areas 
relativas de 5:4:2:1, com o pico mais intenso na regiao aroma- 
tica. Sugira uma estrutura de NiC 1Q H 12 que seja compatfvel 
com este espectro a RMN 

13.51 O angulo de carbono-molibdenio-carbono da carbonila em Cp(- 
CO) 2 Mo[)it-S 2 C 2 (CF 3 ) 2 ] 2 MoCp (Cp = ^ 5 -C 5 H 5 ) e 76,05°. Cal- 
cule a relajao das intensidades I sim&ric A ssimftnco esperadas para 
as bandas de estiramento C—O deste composto. (Ver K. Roes- 
selet, K. E. Doan, S. D. Johnson, P. Nicholls, G. L. Miessler, R. 
Kroeker, S. H. Wheeler, Organometallics , 1987, (5, 480.) 

13.52 O complexo (7r-C 4 BNH 6 )Cr(CO) 3 foi recentemente relatado, 
o primeiro exemplo do ligante l,2-diidro-l,2-azaborina. Tern 
fortes absorgoes em 1898 e 1975 cm -1 , em comparagao com 
1892 e 1972 cm -1 de Cr para (77-C 6 H 6 )Cr(CO) 3 . O complexo 
C 4 BNH 6 O tern distancias carbono-carbono de 1,393 1,421 e 
1374 A, em ordem, no anel. 

kA H 

1,2-diidro-1,2-azaborina 

a. O ligante C 4 BNH 6 e um aceptor (levemente) mais forte ou 
mais fraco do que C 6 H 6 ? Explique. 


b. Justifique as diferengas nas distancias de CC no anel. (Yer 
A. J. Y. Marwitz, M. H. Matus, L. N. Zakharov, D. A. 
Dixon, S.-Y. Liu, Angew. Chem., Int. Ed ., 2009, 48 , 973.) 

13.53 A reagao do complexo Ir A com C 60 produziu um residuo 
solido preto B com as seguintes caracteristicas espectrais: 
espectro de massa: M + = 1056; l R NMR: 8 7,65 ppm (mul- 
tipleto, 2H), 7,48 (multipleto, 2H), 6,89 (tripleto, 1H) e 5,97 
(dupleto, 2H); IV: KCO) = 1998 cm- 1 . 



a. Proponha a estrutura de B. 

b. O estiramento da carbonila de A foi relatado em 1.954 cm -1 . 
Como a densidade eletronica Ir muda de A para B? 

c. Quando B foi tratado com PPh 3 , um novo complexo C for- 
mou-se rapidamente, junto com alguns C 6Q . Qual e uma 
estrutura provavel de C? (Yer R. S. Koefod, M. F. Hudgens, 
J. R. Shapley, J. Am. Chem. Soc ., 1991, 113, 8957.) 


13.54 A reagao de Cr(CO) 3 (CH 3 CN) 3 com NaCp N (mostrado) 
em THF, seguido pela reagao com o complexo tetramerico 
[Cu(PPh 3 )Cl] 4 , produz um produto amarelo com as seguintes 
caracteristicas: IV (emTHF): fortes absorbancias em 1906,1808, 
1773 cm” 1 ; RMN de l U: 8 7,50 - 7,27 (multipleto, 15 H), 4,64 
(tripleto aparente, 2H), 4,52 (tripleto aparente, 2H), 2,44 - 2,39 
(multipleto, 4H), 2,19 (singleto, 6H); Analise elementar: 
60,29% C, 4,82% H, 2,40% N em massa. 


NaCp N : 



Proponha uma estrutura para este produto. (Ver P. J. Fischer, 
A. P. Heerboth, Z. R. Herm, B. E. Kucera, Organometallics, 
2007, 26, 6669.) 

13.55 Embora seja uma molecula simples, diisocianometano, 
H 2 C(NC) 2 , nao foi isolada e caracterizada por cristalografia de 
raios X, ate muito recentemente. Este composto foi usado em 
slntese organometalica como segue: (i 7 5 -C 5 H 5 )Mn(CO) 3 foi 
dissolvido em tetraidrofurano e fotolizado, liberando alguns 
CO e formando o composto Q. A - 40 °C, uma solugao de 
H 2 C(NC) 2 em diclorometano foi adicionada a uma solugao 
de Q. Cromatografia de coluna da solugao resultante levou ao 
isolamento do composto R que tinha as seguintes caracterfs- 
ticas: RMN de 'H (em CD 2 C1 2 ): S 4,71 (area relativa 5) 5,01, 
(2); RMN de 13 C: S 50,1; 83,4; 162,0; 210,5; 228,1; IV: 2147, 
2086, 2010, 1903 cm -1 . Sugira estruturas para Q e R. (Ver J. 
Buschmann, R. Bartolmas, D. Lentz, P. Luger, I. Neubert, M. 
Rottger, Angew. Chem., Inti. Ed., 1997, 36, 2372.) 

13.56 Em solugao, os dlmeros tricarbonil ciclopentadienil 
[CpMo(CO) 3 ] 2 e [CpW(CO) 3 ] 2 reagem para formar o com¬ 
plexo heterobimetalico Cp(CO) 3 Mo"W(CO) 3 Cp. No entanto, 
a reagao nao chega a conclusao; resulta em uma mistura em 
que [CpMo(CO) 3 ] 2 e [CpW(CO) 3 ] 2 estao em equilibrio com 
o composto metalico misto. A abundancia dos tres complexos 
organometalicos e governada estatisticamente pelo numero de 
fragmentos CpMo(CO) 3 e CpW(CO) 3 presentes. Se 0,00100 
mmol de [CpMo(CO) 3 ] 2 e 0,00200 mmol de [CpW(CO) 3 ] 2 
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sao dissolvidos em tolueno ate atingir o equilibrio, calcular as 
quantidades dos tres complexos organometalicos na solugao de 
equilibrio. (Ver T. Madach, H. Vahrenkamp, Z Naturforsch., 
1979, 34b, 573.) 

13.57 A adigao de BH 3 • THF a uma pasta de [K(15-coroa-5) 2 ] 2 
[Ti(CO) 6 ] em tetraidrofurano a -60 °C produziu uma solugao 
vermelha sensfvel ao ar, da qual um anion Z foi isolado. Z 
tinha fortes picos infravermelhos em 1945 e 1811 cm -1 . (Nota: 
[Ti(CO) 4 (^ 5 -C 5 H 5 )]- tern bandas em 1921 e 1779 cm- 1 .) 
Outros picos sao observados em 2495, 2132 e 2058 cm -1 ; situ- 
ados na regiao espectral onde os estiramentos BiH comumente 
ocorrem. O espectro RMN de ] H a -95 °C mostrou amplos 
singletos de intensidade relativa 3:1. Estes picos tornaram-se 
mais complexos em temperatura mais elevada. Proponha uma 
formula e a estrutura de Z. (Ver P. J. Fischer, V. G. Young, 
Jr., J. E. Ellis, Angew. Chem., Int. Ed ., 2000, 39, 189.) 

13.58 Quando uma solugao contendo (C 5 Me 5 ) 2 0s 2 Br 4 e LiAlH 4 
e agitada em baixa temperatura em eter dietflico, seguida 
pela adigao de uma pequena quantidade de etanol, e formado 
um produto branco que pode ser isolado por sublimagao. A 
analise do produto branco, um complexo de 18 eletrons, for- 
neceu as seguintes informagoes: analise elementar: 36,6% C, 
6,07% H; RMN de 1 H: 8 2,02 (s, area relativa -3), -11,00 (s, 
area relativa -1) RMN de 13 C: 8 2,02 (s), 94,2 (s) IV: a regiao 
onde os estiramentos de Os—H ocorrem mais provavelmente 
e mostrada. 



Proponha a estrutura do produto e a explique o maximo de 
dados possivel. (Ver C. L. Gross, G. S. Girolami, Organometal- 
lics , 2007, 26, 160.) 

13.59 Embora milhares de exemplos de complexos de carbonila 
sejam conhecidos, a quimica do ligante fluoroborileno (BF) 
esta ainda em seus primordios. 

a. Prepare um diagrama do nivel de energia dos orbitais mole- 
culares para BF, mostrando como os orbitais atomicos de B 
e F interagem. 

b. Com base na sua resposta a parte a, voce espera que BF 
seja um ligante aceptor -77 mais forte ou mais fraco do que 
CO? Explique. 

c. O primeiro exemplo de um complexo de metal de transigao 
contendo BF em ponte foi relatado recentemente. Sua estru¬ 
tura e mostrada abaixo. (D. Vidovic, S. Aldridge, Angew. 
Chem., Int. Ed., 2009, 48, 3669). O complexo Ru dimerico 
conhecido ha muito tempo [(i 7 5 -C 5 H 5 )Ru(CO) 2 ] 2 tern ban¬ 
das de vibragao C — O em 1939 e 1971 cm - l . Voce preve 
que a molecula mostrada abaixo provavelmente tenha ban¬ 
das C — O em energia maior ou menor do que [(i 7 5 -C 5 H 5 ) 
Ru(CO) 2 ] 2 ? Explique seu raciocmio. 



13.60 Quando hexaiodobenzeno reage com diferrocenilzinco, 
[(i 7 5 -C 5 H 5 )FeC 5 H 4 ] 2 Zn, o produto mais interessante e obtido, 
infelizmente, com apenas 4% de rendimento. Este composto 
contem apenas elementos que estao no ferroceno. Alem disso, 
sua formula tern uma relagao de atomo C/Fe exatamente 10% 
superior aquela do ferroceno e por um relagao atomo H/Fe 
10% inferior a do ferroceno. Preveja (e faga um esbogo) deste 
produto. Por que ele e interessante? (Y. Yu, A. D. Bond, P. W. 
Leonard, U. J. Lorenz, T. V. Timofeeva, K. P. C. Vollhardt, G. 
D. Whitener, A. A. Yakovenko, Chem. Commun., 2006, 2572.) 

13.61 Quando o butadieno foi adicionado a uma suspensao de 
Fe 2 (CO) 9 em n-hexano, ocorreu uma reagao que, ao isola- 
mento do produto, produziu o lfquido laranja Q. O composto 
Q tinha as seguintes caracterfsticas: IV: bandas em 2071, 2005 
e 1975 cm -1 . Os calculos sugeriram que outra banda estava 
oculta sob uma dessas bandas. 

RMN de 8 3,52 (area relativa 1), 8 2,90 (1), 8 2,76 (1) 
RMN de 13 C: 8 212 (area relativa 4), 8 70 (1), 8 36 (1) 

Por fim, a reagao de Q com PPh 3 produziu Fe(CO) 4 (PPh 3 ) 
(Ph = fenil). Identifique e faga um esbogo de Q (G. J. Reiss, 
M. Finze, J. Organomet. Chem., 2011, 696, 512.) 

Use o software de modelagem molecular para os problemas a 

seguir: 

13.62 a. Gere e mostre os orbitais p e 77 * do grupo ciclopentadienila, 

C 5 H 5 . Compare os resultados com os esquemas da Figura 
13.22. Identifique os nodulos que cortam o piano dos atomos. 

b. Gere e mostre os orbitais moleculares do ferroceno. Identi¬ 
fique os orbitais moleculares que resultam de interagoes de 
orbitais 77 de ligantes C 5 H 5 com ferro. Localize os orbitais 
que mostram interagoes d xz e d yz do metal com os ligantes 
e compare com os esquemas anteriores da Figura 13.27. 

c. Compare as energias relativas dos orbitais moleculares com 
os orbitais moleculares mostrados na Figura 13.28. 

Como as energias relativas dos orbitais no quadro da Figura 
13.28 podem ser comparadas com os resultados dos seus 
calculos? 

d. O orbital d z 2 frequentemente e descrito como essencial- 
mente nao ligante no ferroceno. Seus resultados apoiam 
esta designagao? 

13.63 Gere e mostre os orbitais moleculares do anion do sal de Zeise, 
mostrado na Figura 13.4. Identifique os orbitais moleculares 
que mostram como os orbitais 77 e 77* do etileno interagem 
com os orbitais da platina. 

13.64 Gere e mostre os orbitais moleculares de Cr(CO) 6 . Identifique 
os orbitais t 2g e e g * (Figura 13.8). Verifique se existem tres orbi¬ 
tais t 2g equivalentes e degenerados e se existem dois orbitais e* 
degenerados. Por que o orbitais e* tern formas diferentes? 
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13.65 Suponha que um metal de transigao esteja ligado a um ligante 
ciclo-C 3 H 3 , como mostrado abaixo. 

a. Faga o esbogo de cada um dos orbitais tt moleculares de 
77 3 -C 3 H 3 . 

b. Para cada um destes orbitais, determine quais orbitais s,p e 
d do metal tern simetria apropriada para a interagao. 


i z 



c. Usando o software de modelagem molecular, gere os orbi¬ 
tais moleculares do ciclo-C 3 H 3 , e compare os orbitais tt 
com seus esbogos em a. 

d. Gere e mostre os orbitais moleculares do complexo san- 
duiche teorico [(i 7 3 -C 3 H 3 ) 2 Ni] 2_ . Observe os orbitais, mos- 


trando a sobreposigao entre os lobulos dos aneis e o Ni 
central e compare-os com os orbitais que voce indicou para 
as interagoes metal-anel em b. 

13.66 (i 7 4 -C 4 H 4 ) 2 Ni aparentemente nao foi sintetizado. No entanto, 
os calculos preveem uma estabilidade razoavel e geometria 
eclipsada para esta molecula, com aneis paralelos. (Ver Q. Li, 
J. Guan, J. Phys. Chem. A, 2003, 107 , 8584.) 

a. Faga o esbogo dos grupos de orbitais, usando os orbitais tt 
dos aneis ciclobutadieno. 

b. Para cada um dos grupos de orbitais, identifique os orbitais 
Ni de simetria adequada para a interagao. 

c. Usando os orbitais p dos ligantes como base, construa uma 
representagao (redutfvel). Reduza esta representagao a seus 
componentes irredutfveis e combine estes com os orbitais 
apropriados do Ni central. 

d. Gere e mostre os orbitais moleculares de (i 7 4 -C 4 H 4 ) 2 Ni. 
Observe os orbitais, mostrando a sobreposigao entre os 
lobulos dos aneis e o Ni central e compare-os com seus 
resultados de c. 
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Compostos organometalicos passam por uma grande variedade de reagoes que algumas vezes 
podem ser combinadas em ciclos cataliticos uteis. Neste capitulo, discutiremos as reagoes orga¬ 
nometalicas de especial importancia para os processos sinteticos e cataliticos. 


14.1 Reagoes envolvendo ganho ou perda de ligantes 

Muitas reagoes de compostos organometalicos envolvem uma alteragao no numero de coor- 
denagao do metal por um ganho ou uma perda de ligantes. Se o estado de oxidagao do metal 
for mantido, essas reagoes sao consideradas reagoes de adigao ou dissociagao. Se o estado de 
oxidagao do metal for alterado, sao denominadas adigoes oxidativas ou eliminagoes redutivas. 
Para classificar essas reagoes, frequentemente e necessario determinar os estados de oxidagao 
dos metais; pode ser usado o metodo do par doador (Capitulo 13). 


Tipo de reagao 

Alteragao no numero de 
coordenagao 

Mudanga no estado de oxidagao 
formal do metal 

Adigao 

Aumento 

Nenhuma 

Dissociagao 

Diminuigao 

Nenhuma 

Adigao oxidativa 

Aumento 

Aumento 

Eliminagao redutiva 

Diminuigao 

Diminuigao 


Vamos primeiro considerar as reagoes de dissociagao do ligante. Essas reagoes fornecem 
um meio para substituir ligantes tais como monoxido de carbono e fosfinas. 


14 . 1.1 Dissociagao e substitute* do ligante 


Dissociagao do CO 

O Capitulo 13 apresentou reagoes de dissociagao da carbonila, nas quais o CO pode ser perdido 
termica ou fotoquimicamente. Tal reagao pode resultar em rearranjo da molecula restante ou 
substituigao de CO por outro ligante: 




Fe(CO) 5 + P(CH 3 ) 3 Fe(CO) 4 (P(CH 3 ) 3 ) + CO 


O* 

f .,C° 

OC—Mn—CH 3 

^ I 


O 


c 

o 


O segundo tipo de reagao mostrada acima, que envolve a substituigao de ligante, e uma forma 
importante de introduzir novos ligantes aos complexos. A maior parte das reagoes termicas 
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envolvendo substituigao de CO por outro ligante, L, tem velocidades que sao independentes da 
concentragao de L. Elas sao de primeira ordem em relagao ao complexo metalico. Esse compor- 
tamento e compativel com um mecanismo dissociativo envolvendo perda lenta de CO, seguido 
por reagao rapida com L: 

Ni(CO) 4 —-> Ni(CO) 3 + CO (lenta) perda do CO do complexo de 18 eletrons 

18 e" 16 e~ 

Ni(CO) 3 + L -> Ni(CO) 3 L (rapida) adigao de L ao intermediary de 16 eletrons 

16 e _ 18e“ 

O primeiro passo e limitante da velocidade e tem a lei de velocidade Velocidade = 
Aq[Ni(CO) 4 ]. Algumas reagoes de substituigao de ligante mostram uma cinetica mais compli- 
cada. Estudo da reagao 

Mo(CO) 6 + L —^ Mo(CO) 5 L + CO (L = fosfina) 
demonstrou-se que, para algumas fosfinas, a lei de velocidade e: 

Velocidade = yl 1 [Mo(CO) 6 ] + £ 2 [Mo(CO) 6 ][L] 

Os dois termos na lei de velocidade implicam vias paralelas para a formagao de Mo(CO) 5 L. 
O primeiro termo e compativel com um mecanismo dissociativo: 

Mo(CO) 6 Mo(CO) 5 + CO (lento) 

Mo(CO) 5 + L-> Mo(CO) 5 L (rapido) 

Velocidade! = &i[Mo(CO) 6 ] 

Ha fortes evidencias de que o solvente esteja envolvido no mecanismo de primeira ordem 
para a substituigao de CO. Contudo, como o solvente esta em grande excesso, isso nao apa- 
rece na lei da velocidade citada. Este caminho exibe cinetica de pseudoprimeira ordem. 1 O 
segundo termo e compativel com um processo associative, envolvendo uma reagao bimolecular 
de Mo(CO) 6 e L para formar um estado de transigao que perde CO: 

Mo(CO) 6 + L —=-> [Mo(CO) 6 —L] associagao de Mo(CO) 6 e L 

[Mo(CO) 6 —L] -> Mo(CO) 5 L + CO perda de CO do estado de transigao 

A formagao do estado de transigao e o passo limitante da velocidade nesse mecanismo. A 
lei de velocidade para esta via e 

Velocidade 2 = £ 2 [Mo(CO) 6 ] [L] 

A velocidade global de formagao de Mo(CO) 5 L e a soma das velocidades dos mecanismos 
unimolecular e bimolecular, Velocidade! + Velocidade 2 . 

Embora a maioria das reagoes de substituigao de CO ocorram por mecanismos dissocia- 
tivos, a probabilidade de um caminho associativo aumenta para reagoes envolvendo (1) adigao 
de ligantes altamente nucleofilicos e (2) os reagentes que contenham metais de raios atomicos 
maiores que podem expandir mais facilmente sua esfera de coordenagao. Embora a associagao e 
dissociagao de ligantes envolvam alteragoes no numero de coordenagao, nao envolvem mudangas 
no estado de oxidagao do metal. 1 

Dissociagao de fosfina 

Ligantes diferentes de monoxido de carbono podem se dissociar, com a facilidade de dissociagao 
sendo uma fungao da forga da ligagao metal-ligante. A forga da ligagao metal-ligante depende 
de uma interagao de efeitos eletronicos (por exemplo, a harmonizagao das energias do metal e 
orbitais ligantes) e efeitos estericos (por exemplo, o grau ate o qual a aglomeragao de ligantes 
em torno do metal pode reduzir a forga de sobreposigao de orbital ligante-metal). Estes efeitos 
estericos foram pesquisados para muitos ligantes, mas especialmente para ligantes doadores neu- 


1 Supondo que nenhuma reagao de oxirredugao ocorra entre o metal e o ligante. 
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tros como as fosfinas. Tolman definiu o angulo de cone como o angulo do apice, 6 , de um cone 
que engloba os raios de van der Waals dos atomos mais externos de um ligante (Figura 14.1(a)). 2 
Uma estrategia emergente para a classificagao do volume esterico do ligante e a determinagao 
do volume percentual oculto (%V ) de dados cristalograficos. 3 O %V oc e definido como a 
porcentagem da potencial esfera de coordenagao ao redor do metal ocupado pelo ligante (Figura 
14.1(b)). Foi relatada uma excelente correlagao entre a %V QC e os angulos de cone das fosfinas 
terciarias, e a abordagem do volume percentual oculto quantifica o volume esterico ligante para 
ligantes onde a abordagem de Tolman apresenta eficacia limitada. 4 Angulos de cone e valores 
de %V oc de fosfinas selecionadas estao na Tabela 14.1. 11 

A presenga de ligantes volumosos resulta em aglomeragao em torno do metal. Isso pode 
levar a dissociagao mais rapida do ligante como uma consequencia do leve alongamento das 
ligagoes metal-ligante para aliviar o bloqueio esterico no centro de metal. A importancia relativa 
do volume do ligante e os efeitos eletronicos em influenciar as velocidades de dissociagao da 
fosfina podem ser dificeis de prever e deve ser considerada caso a caso. Por exemplo, a atividade 
catalisadora da metatese de olefinas do rutenio na Figura 14.2 depende da velocidade de disso¬ 
ciagao da fosfina, que e o passo de iniciagao do ciclo catalitico (Segao 14.3.6). 5 As constantes de 
velocidade (/q) foram determinadas por uma variedade de ligantes PR 3 (Tabela 14.2). 


TABELA 14.1 Angulos de cone do ligante e %V QC para fosfinas terciarias 


Ligante 

Angulo de cone 

%V 

' oc 

Ligante 

Angulo de 
cone 

%v 

oc 

ph 3 

0 

r- 

00 


P(CH 3 )(C 6 H 5 ) 2 

136° 


pf 3 

0 

"sl- 

0 


P(CF 3 ) 3 

137° 


P(OCH 3 ) 3 

107° (128°) a 

26,4 b 

P(C 6 H 5 ) 3 

145° 

29,6 

P(OC 2 H 5 ) 3 

0 

VO 

0 


P(cic/o-C 6 Hn) 3 

0 

0 

r- 

31,8 

P(CH 3 ) 3 

118° 

22,2 

P(r-C 4 H 9 ) 3 

182° 

36,7 

PC1 3 

124° 


P(C 6 F 5 ) 3 

0 

'nT 

00 

37,3 

P(OC 6 H 5 ) 3 

128° (155°) a 

30,7 

P( 0 -C 6 H 4 CH 3 ) 3 

194° 

41,4 





/Me \ 

\_ 



P(C 2 H s ) 3 

132° 

27,8 

p 


212 ° 

47,6 





( M e^ 1 

3 



a Angulos de cone sugeridos por analise %V oc . Os angulos de cone de Tolman para esses fosfitos podem ser subestimados. 
b Todos esses valores %V 0C foram determinados a partir de dados estruturais de moleculas nao coordenadas, exceto este valor, 
que foi definido com dados cristalograficos de (P(OCH 3 ) 3 )AuC1. 



11 Abordagens mais recentes para medir o volume das fosfinas e de outros ligantes inclufram a analise de dados no Banco 
de Dados Estrutural de Cambridge (K. A. Bunten, L. Chen, A. L. Fernandez, A. J. Poe, Coord. Chem. Rev., 2002, 
41, 233-234.) e calculos de potenciais eletrostaticos moleculares (C. H. Suresh, Inorg. Chem., 2006, 45, 4982). 



(a) (b) 


FIGURA 14.1 (a) Angulo de 
cone e (b) Volume Oculto Per¬ 
centual. Em ambos os casos, a 
distance M—P e definida como 
228 pm. 


FIGURA 14.2 Equilibrio de dis- 
sociagao da fosfina que influen¬ 
ce a velocidade das rea^oes de 
metatese das olefinas. 
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TABELA 14.2 Velocidades de dissociagao da fosfina e efeitos estericos/eletronicos 


Fosfina 

Constante de velocidade (kj(s ^ a 353 K 

Angulo de cone (°) 

PCy 3 

0,13 

170 

P(w-Bu) 3 

8,1 x 10“ 4 

130 

P(C 6 H 5 ) 2 (OMe) 

1,7 

132 

P(p-CF 3 C 6 H 4 ) 3 

48 

145 

P(p-C1C 6 H 4 ) 3 

17,9 

145 

P(p-FC 6 H 4 ) 3 

8,5 

145 

P(C 6 H 5 ) 3 

7,5 

145 

P(P-CH 3 C 6 H 5 ) 3 

4,1 

145 

P(p-CH 3 OC 6 H 5 ) 3 

1,8 

145 


As capacidades doadoras de PCy 3 e P(/7-Bu) 3 foram consideradas suficientemente semelhan- 
tes de modo que o aumento de 160 vezes na velocidade de dissociagao para o complexo PCy 3 
foi atribuida a um maior volume esterico (maior angulo de cone) do PCy 3 . Um efeito eletronico 
e sugerido pela comparagao da velocidade de dissociagao de fosfina de PCy 3 em relagao a 
P(C 6 H 5 ) 2 (OMe). A ultima fosfina dissocia-se mais rapidamente, apesar de seu angulo de cone 
significativamente menor. Os substituintes de P(C 6 H 5 ) 2 (OMe) que retiram eletrons tornam esta 
fosfina um doador mais fraco (resultando em uma ligagao Ru—P mais fraca) em relagao a PCy 3 . 
Este efeito eletronico na dissociagao e melhor ilustrado na Figura 14.2 pela comparagao das 
velocidades de dissociagao da fosfina para uma serie de trifenilfosfinas /?ara-substituidas, com 
angulos de cone identicos (145°). Para estas fosfinas, as velocidades de dissociagao aumentam 
a medida que a capacidade de retirada de eletrons dos para-substituintes aumenta, tornando a 
fosfina um doador mais fraco, resultando em ligagoes Ru—P mais fracas. 

Um exemplo classico de volume esterico do ligante, influenciando a reagao de substituigao 
do ligante e 

cA-Mo(CO) 4 L 2 + CO-> MO(CO) 5 L + L (L = fosfina ou fosfito) 

A velocidade desta reagao, que e de primeira ordem para cis- Mo(CO) 4 L 2 , aumenta com o 
aumento do volume do ligante, conforme mostrado na Figura 14.3. Quanto maior o angulo de 
cone, mais rapidamente a fosfina ou fosfito e perdido. 6 O efeito global e substancial. Por exemplo, 
a velocidade para o ligante mais volumoso mostrado e mais de 64000 vezes maior do que para 
o ligante menos volumoso. 


FIGURA 14.3 Constantede 
velocidade da reagao versus an¬ 
gulo de cone para a dissociagao 
da fosfina. 


cis- Mo(CO) 4 L 2 


CO 


-> Mo(CO),L 


In k 
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-4 - 

-6 

-8 
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pph 3 
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1 Cy = ciclo-hexila 
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e 

k (s -1 ) 

162° 
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145° 
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141° 

1,60 X10 -4 
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14 . 1.2 Adi^ao oxidativa e ativa^ao da liga^ao C—H 

Essas reaqoes envolvem um aumento tanto no estado de oxidaqao quanto no numero de coorde- 
naqao do metal. As reaqoes de adigao oxidativa (AO) sao etapas essenciais em muitos processos 
cataliticos. A reaqao inversa, designada eliminagao redutiva (ER), tambem e muito importante. 
Essas reaqoes sao descritas esquematicamente a seguir: 

AO / 

LM+X—Y LM 

ER \ 


Tipo de reagao 

Altera 9 ao no 
numero de 

Mudan 9 a no estado 
de oxidagao formal 

Mudan 9 a na contagem 
de eletrons 


coordenagao 

do metal 

Adi 9 ao oxidativa 

Mais 2 

Mais 2 

Mais 2 

Elimina 9 ao redutiva 

Menos 2 

Menos 2 

Menos 2 


As reaqoes de adiqao oxidativa de complexos J 8 quadrado-planares sao generalizadas. Usa- 
remos um destes complexos, trans -lr(CO)Cl(PEt 3 ) 2 , para ilustrar essas reaqoes (Figura 14.4). 


PEt 3 

OC —Ir —Cl 
EtjP^ 


Ir® 


CHoBr 


HI 


I , PE '3/ 

OC—Ir— H -Ir(UI) 

/I 


H + H adicionados nas posi^oes cis 


Et 3 P Cl 

ch 3 

I ^ PEt 3 

OC—Ir —Cl - 

S | 

Et 3 P Br 


1,0 


- Ir(III) 


| PEt 

OC—Ir — I 

Et 3 P Cl 


-H +1 adicionados nas posigoes cis 
-Ir(III) 


FIGURA 14.4 Exemplosde 
rea^oes de adigao oxidativa. 


Na Figura 14.4, o estado de oxidaqao do iridio aumenta de (I) para (III) e o numero de coor- 
denaqao aumenta de 4 para 6. Os novos ligantes sao adicionados de um modo cis ou trans, sendo 
sua orientaqao uma funqao da via mecamstica A expansao do numero de coordenaqao do metal 
coloca os ligantes recem-adicionados em estreita proximidade com os ligantes originais. Isso 
pode permitir a ocorrencia de reaqoes entre eles. Tais reaqoes sao encontradas frequentemente 
nos mecanismos de ciclos cataliticos. 

As reaqoes de adiqao oxidativa e eliminaqao redutiva desempenham um papel chave nas 
reaqoes de ativaqao de C—H, onde uma ligaqao C—H forte e clivada por um complexo de 
metal de transiqao. 111 Essas reaqoes sao importantes, porque permitem que os hidrocarbonetos 
nao funcionalizados sejam transformados em moleculas complexas. Bergman relatou a seguinte 
sequencia classica de eliminaqao redutiva/adiqao oxidativa para C—H. 7 



111 A funcionalizagao de C-H e o tema em uma edigao especial of Acc. Chem. Res., 2012, 45, 777-958. 
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O primeiro passo envolve a eliminagao redutiva de cicloexano de um complexo de Ir(III) 
hexacoordenado (ML 3 X 3 por meio do metodo CLC na Segao 13.7) para gerar um intermediary 
Ir(I) tetracoordenado (ML 3 X). Como na maioria das eliminagoes redutivas, este primeiro passo 
envolve uma diminuigao de dois numeros no estado de oxidagao e no numero de coordenagao do 
metal. O segundo passo resulta em oxidagao de Ir(I) para Ir(III) conforme o benzeno faz uma 
adigao oxidativa ao centro de iridio, resultando em ativagao de uma ligagao C (, sp 2 )—H. Como 
a maioria das adigoes oxidativas, este segundo passo envolve um aumento de dois numeros no 
estado de oxidagao e no numero de coordenagao do metal. 

Ciclometala^des 

Estas sao as reagoes que incorporam metais em aneis organicos. Ortometalagoes, adigoes oxi¬ 
dativas nas quais uma posigao orto de um anel aromatico torna-se ligada ao metal, sao bastante 
comuns. O primeiro exemplo da Figura 14.5 mostra a adigao oxidativa na qual o carbono orto 
para o fosforo de um ligante trifenilfosfina e o hidrogenio originalmente na posigao orto sao 
adicionados ao iridio, resultando em um anel de quatro elementos, envolvendo o centro de iri¬ 
dio. A ortometalagao nao e a via favorecida na segunda reagao, mesmo com o reagente platina 
tambem tendo ligantes trifenilfosfina. Um anel de cinco elementos e formado em vez disso, pela 
adigao oxidativa de uma ligagao C—H do substituinte naftaleno, simultaneamente a eliminagao 
redutiva do metano. Nessas reagoes, os reagentes sao produtos cineticos que sao convertidos 
em produtos termodinamicos de ciclometalados. Estas reagoes tambem sao classificadas como 
ativagoes das ligagoes C—H. O metal facilita a clivagem das ligagoes C—H. 


FIGURA 14.5 Reagoes de 
ciclometalagao. A primeira 
reagao e uma ortometalagao em 
que o iridio coordena-se com o 
carbono orto para o atomo de 
fosforo. 




Ir(III) 


Coordena-se ao 
metal na posigao orto 



A 



Pt(II) 


Deslocamento nucleofilico 

Outra classe de reagao que pode ser classificada como adigao oxidativa, embora estritamente nao 
satisfaga os requisitos do esquema apresentado no inicio desta segao, e o deslocamento nucleo- 
filico. Complexos organometalicos carregados negativamente muitas vezes se comportam como 
nucleofilos em reagoes de deslocamento. Por exemplo, [(t 7 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 3 ] - pode deslocar o 
iodeto do iodeto de media: 

[77 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 3 ]- + CH 3 I-> (r 7 5 -C 5 H 5 )(CH 3 )Mo(CO) 3 +1" 

Essa reagao resulta em oxidagao formal do metal [de Mo(0) para Mo(II)] e o numero de 
coordenagao aumenta uma unidade (pelo metodo CLC um complexo [ML 5 X]“ [a classe equiva- 
lente neutra e ML 6 ] muda para um complexo ML 5 X 2 ) conforme o iodeto e expelido. 
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14.1.3 Elimina^ao redutiva e acoplamento cruzado catalisado por Pd 

A eliminagao redutiva e o inverso da adi^ao oxidativa. Para ilustrar essa distin9ao, considere o 
seguinte equilibrio: AQ 

(T? 5 -C 5 H 5 ) 2 TaH +H 2 = (T, 5 -C 5 H 5 ) 2 TaH 3 

Ta(III) Ta(V) 

A rea^ao direta envolve a oxida^ao formal do metal, acompanhada por um aumento no 
numero de coordenac^ao. E uma AO. A rea9ao inversa e um exemplo de ER, que envolve uma 
diminu^ao no numero de oxida9ao e do numero de coordena9ao. 

A elimina9ao redutiva pode resultar na forma9ao de uma vasta gama de liga9oes, incluindo 
H—H, C—H, C—C e C—X (X = amida, haleto, alcoxido, tiolato e fosfeto). As elimina9oes 
redutivas do paladio sao de grande interesse, porque constituem um passo importante no aco¬ 
plamento cruzado catalisado por paladio. A Figura 14.6 mostra um ciclo catalitico generico. O 
Passo lea adi9ao oxidativa de RX (R = alquila, arila) de um reagente Pd( 0 ), resultando em um 
complexo de Pd(II) quadrado planar. Se este produto for cis (como mostrado), uma isomeriza9ao 
cis-trans rapida (Passo 2 ) provavelmente evitara que haja um R trans doador forte para outro 
bom doador a (L). IV O Passo 3 e a transmetala9ao, uma rea9ao de substitui9ao do ligante, que 
introduz R' (R'=alquila, arila) no centro de Pd(II). * v A elimina9ao redutiva de uma liga9ao C—C 
(passo 5 ) requer a orienta9ao cis de R e R', entao uma isomeriza9ao cis-trans e necessaria (passo 
4 ), se o produto da transmetala9ao for trans (como mostrado). 



A rea9ao de elimina9ao redutiva (passo 5 ) geralmente prossegue mais rapidamente a medida 
que o maior volume esterico imposto por L aumenta. Quanto maior for o volume esterico dos 
ligantes, maior o alivio no bloqueio pela diminu^ao do numero de coordena9ao, e mais rapida 
a velocidade. Uma serie de rea9oes de elimina9ao redutiva formando liga9oes C—S com ligan¬ 
tes bidentados (Figura 14.7) com diferentes angulos de mordida ilustra esta tendencia . 8 Os 
angulos de mordida sao parametros estericos (semelhantes ao angulo de cone) especificos para 
ligantes bidentados. VI A medida que aumenta o angulo de mordida, o ligante bidentado impoe 
um bloqueio esterico maior quando coordenado. A velocidade de elimina9ao redutiva de dial- 
quilasulfeto aumenta com o angulo de mordida (Tabela 14.3). 


TABELA 14.3 Taxas de eliminagao redutiva com (L 2 )Pd(CH 3 )(SC(CH 3 )3) a 


Fosfina (L 2 ) 

Constante de velocidade (k obs ) a 95 °C (h M 

Angulo de mordida b (°) 

DPPE 

0,069 

85,8 

DPPP 

0,35 

90,6 

DPPF 

1,4 

99,1 


a Estas rea§oes foram realizadas na presen§a de excesso de trifenilfosfina para prender o Pd(0) formado. 

b Dados dos angulos de mordida de Hayashi T, Konishi M, Kobori Y, Kumada Higuchi MT, Hirotsu K. J. Am. Chem. Soc. 
1984 , 106, 158. 


IY Esta e uma consequencia do efeito trans (Seqao 12.7). 

v Este esquema e extremamente geral. A identidade de M distingue as reaqoes de acoplamento cruzado catalisadas por 
Pd, com diferentes mecanismos e substituintes R\ Os mecanismos de acoplamento cruzado associados a Stille, Suzuki, 
Sonogashira e Negishi relacionam-se a reaqoes de transmetalaqao que empregam M = Sn, B, Cu e Zn, respectivamente. 
YI Para a definiqao de angulo de mordida, consulte Casey CP, Whiteker GT. Isr. J. Chem. 1990, 30, 299. 


FIGURA 14.6 Um ciclo de 
acoplamento cruzado catalisado 
por Pd generico. 
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FIGURA14.7 Eliminagao 
redutiva das ligagoes C—S por 
meio de complexos Pd(ll) com 
fosfinas bidentadas com angu- 
los de mordida variaveis. 


xh 3 

f Pd 

NsC(CH 3 ) 3 


95 °C 

-CH 3 SC(CH 3 ) 3 




estrutura de quelato 


/ \ 



DPPE DPPP DPPF 


Angulo de mordida = /3 


As propriedades eletronicas dos ligantes tambem tem um grande impacto sobre as velocida- 
des de eliminagao redutiva de complexos de Pd(II) para a formagao de ligagoes carbono-carbono 
e carbono heteroatomo . 9 

As reagoes de acoplamento cruzado catalisado por paladio para formar ligagoes carbono-car¬ 
bono tornaram-se ferramentas extremamente importantes na sintese organica, durante as ulti¬ 
mas decadas. Em reconhecimento ao seu trabalho como pioneiros neste campo, Heck, Negishi 
e Suzuki receberam o premio Nobel de quimica em 2010. vn A Tabela 14.4 fornece exemplos 
representativos dos tipos de reagoes de acoplamento cruzado catalisado por Pd associados a esses 
laureados com o Nobel e dois outros quimicos importantes neste campo, K. Sonogashira e J. 
K. Stille. Vem sendo revisto o desenvolvimento historico das reagoes de acoplamento cruzado 
catalisadas por Pd, com numerosos exemplos do trabalho destes e de outros colaboradores para 
este campo . 10 


TABELA 14.4 Tipos de reagoes de acoplamento cruzado catalisadas por paladio 


1 Nome 

Relatada pela primeira vez 

M 

Exemplo de precursor catalisador 

Heck 

1968 

Hg 

Li 2 PdCl 4 

Sonogashira 

1975 

Cu 

PdCl 2 (PPh 3 ) 2 

Negishi 

1977 

Zn 

PdCl 2 (PPh 3 ) 2 

Stille 

1978 

Sn 

PhCH 2 Pd(PPh 3 ) 2 Cl 

Suzuki a 

1979 

B 

Pd(PPh 3 ) 4 


a Tambem conhecido como acoplamento cruzado de Suzuki-Miyaura. 


14.1.4 Metatese da ligagao a 

Todos os exemplos de ativagao de ligagoes C—H dados nas Segoes 14.1.2 e 14.1.3 mostram as 
caracteristicas classicas da adigao oxidativa e envolvem centros de metal com oito eletrons de 
Valencia (Ir(I), Pd(II), Fe(0)). Esses metais tem estados de oxidagao relativamente baixos e estao 
predispostos a oxidarem as ligagoes C—H. vm Isso signfica que os complexos com metais em 
seus estados de oxidagao formalmente mais altos sejam inerentemente incapazes de realizar a 
ativagao da ligagao C—H? E fascinante que alguns complexos de metais de transigao d° sejam 
capazes de ativar ligagoes C—H sem qualquer alteragao no estado de oxidagao. Por exemplo, 
considere a seguinte reagao classical 


vn Os discursos de recebimento dos premios Nobel e os slides em PowerPoint podem ser encontrados no site <nobel- 
prize.org/nobel_prizes/chemistry/laureates/2010/> (em ingles). Alem disso, os discursos de Negishi e Suzuki foram pu- 
blicados emE. -I. Negishi, Angew. Chem., Int. Ed., 2011, 50, 6738 e A. Suzuki, Angew. Chem., Int. Ed., 2011, 50, 6722. 
vm A abrangencia do presente capftulo nao permite uma discussao detalhada dos mecanismos propostos para as reagoes 
de adigao oxidativa. Recomenda-se que o leitor consulte as referencias no final dos Capitulos 13 e 14 para obter mais 
detalhes mecanicistas. 
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Nessa reagao, uma ligagao C—H no metano e formada e uma ligagao C—H do benzeno e 
clivada, mas o estado de oxidagao do centro de escandio permanece +3. 11 Essa classe de reagoes, 
que nao e limitada aos metais de transigao iniciais, chama-se metatese da ligagao <r. IX Neste 
mecanismo, postula-se que o metal seja o primeiro a coordenar a ligagao, para ser ativado de 
modo r\ v seguido pela formagao de um estado de transigao tetracentrado que leva a uma troca 
de ligantes no metal (Figura 14.8). 12 


L^M—R + R—H 

reagao lfquida de metatese 
de ligagao cr 

L^M—R' + R—H 


i7 2 -complexos 


L^M—R 

r'-Lh 

\ 

L^M—R' 

r-Lh 



estado de transigao 

R 

l h m ' ;h 
V 


14.1.5 Aplicagao de ligantes tipo pinga 

Um foco atual significativo na quimica organometalica e o desenvolvimento de ligantes tipo 
pinga que fornegam geometrias metalicas restritas e produzam complexos com orbitais de fron- 
teira de energia e simetria adequadas para que haja uma reatividade catalitica e estequiometrica 
util. 13 Os ligantes tipo pinga (ver exemplos na Figura 14.9) geralmente se ligam a metais atraves 
de tres sitios de coordenagao. O sitio doador anionico ou neutro na estrutura de sustentagao faz 
a fixagao, e os doadores de fosfina “pingam” o centro de metal, gerando um quelato robusto. 
Os complexos tipo pinga permitiram que fossem desenvolvidas novas reagoes de ativagao C—H 
e sua capacidade para apoiar as reagoes de ativagao de ligagao continua a ser explorada. x Um 
complexo tipo pinga ajudou que o primeiro complexo cr-metano fosse caracterizado em solugao, 
fornecendo a evidencia adicional para a validagao do tipo de interagao que supunha-se que ocor- 
resse na metatese da ligagao cr antes da formagao do estado de transigao tetracentrado (Figura 
14.8). A protonagao de (PONOP)Rh(CH 3 ) em baixa temperatura produziu o complexo metano 
[(PONOP)Rh(cr-CH 4 )] + mostrado na margem da pagina. 14 


P 


N" 






PONOP 


FIGURA 14.9 Ligantes de pinga. 



\ 


PCP 


IX Um desafio em muitos casos de ativagao de ligagao e distinguir entre um mecanismo sequencial de adigao oxidativa / 
eliminagao redutiva ou metatese da ligagao cr. 

x Para dois exemplos representativos veja M. T. Whited, Y. Zhu, S. D. Timpa, C.-H. Chen, B. M. Foxman, O. V. Ozerov, 
R. H. Grubbs, Organometallics, 2009, 28, 4560; B. C. Bailey, H. Fan, J. C. Huffman, M.-H. Baik, D. J. Mindiola, J. Am. 
Chem, Soc., 2007, 129, 8781. 


FIGURA 14.£ Mecanismo geral 
de metatese de ligagao cr. 
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FIGURA 14.10 Exemplosde 
reagoes de insergao 1,1. 


14.2 Reagoes envolvendo modificagao de ligantes 

Sao conhecidos muitos casos em que um ligante ou fragmento molecular parece inserir uma 
ligagao metal-ligante. Embora se acredite que algumas dessas reagoes ocorram por insergao 
direta, passo a passo, muitas reagoes de “insergao” nao envolvem um passo de insergao direta. 
As mais estudadas destas reagoes sao as insergoes de carbonila. 

14.2.1 Insergao 

As reagoes na Figura 14.10 podem ser designadas como insergoes 1,1; indicando que ambas as 
ligagoes para a molecula inserida sao feitas no mesmo atomo nessa molecula. Por exemplo, na 
segunda reagao, Mn e CH 3 sao ligados ao enxofre do S0 2 inserido. 
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C 


.0 


OC — Mn — CHo +CO 
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Nas insergoes 1,2, as ligagoes a molecula inserida sao feitas em atomos adjacentes. Por 
exemplo, na reagao de HCo(CO) 4 com tetrafluoroetileno (Figura 14.11), o produto tern o grupo 
Co(CO) 4 ligado a um carbono e o H ligado ao carbono vizinho. 

14.2.2 Insergao de carbonila (migragao de alquila) 

A insergao de carbonila, a reagao de CO com um complexo alquila para resultar uma acila 
[—C(=0)R] tern sido bem estudada. A reagao de CH 3 Mn(CO) 5 com CO e um excelente exemplo: 
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FIGURA 14.11 Exemplos de reagoes de insergao 1,2. 
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A insergao de CO em uma ligagao metal-carbono em complexos alquila e de especial inte- 
resse para potenciais aplicagoes em smtese organica e catalise (Segao 14.3), e seu mecanismo 
merece consideragao cuidadosa. 

A partir da equagao final, podemos esperar que o CO seja inserido diretamente na ligagao 
Mn—CH 3 . No entanto, outros mecanismos sao possiveis, que dariam a estequiometria da rea- 
gao global e envolvem outros passos alem da insergao de um CO ingressante. Tres mecanismos 
plausiveis foram sugeridos: 

Mecanismo 1: Insergao de CO 

A insergao direta de CO em uma ligagao metal-carbono. 

Mecanismo 2: Migragao de CO 

A migragao de um ligante CO para dar insergao intramolecular a CO. Isso produziria um 
intermediary pentacoordenado, com um sitio vacante dispomvel para a ligagao de um CO 
ingressante. 

Mecanismo 3: Migragao da alquila 

Neste caso, o grupo alquila migraria, em vez de CO, e se juntaria a um CO cis a alquila. 
Isso tambem produziria um intermediary pentacoordenado com um sitio vacante dispomvel 
para um CO ingressante. 

Esses mecanismos sao descritos esquematicamente na Figura 14.12. Em ambos os meca¬ 
nismos 2 e 3, e considerado que a migragao intramolecular ocorra para um dos vizinhos mais 
proximos do grupo que esta migrando, localizados em posigoes cis. 

As evidencias experimentais usadas para avaliar esses mecanismos incluem as seguintes: 15 

1. Reagao de CH 3 Mn(CO) 5 com 13 CO da um produto com o CO marcado apenas nos ligantes 
carbonila. Nenhum e encontrado na posigao acila. 
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FIGURA 14.12 Possiveis 
mecanismos para reagoes de 
insergao de CO. Grupos acila sao 
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2. A reagao inversa 

O 

CH 3 C —Mn(CO ) 5 —► H 3 C —Mn(CO ) 5 + CO 

ocorre prontamente ao aquecimento de CH 3 C (=0)Mn(C0) 5 . Quando esta reagao e rea- 
lizada com 13 C na posigao acila, o produto CH 3 Mn(CO ) 5 tem o CO marcado inteiramente 
cis a CH 3 . O CO nao marcado e perdido nesta reagao. 

3. A reagao inversa, quando realizada com 13 C em um ligante carbonila cis ao grupo acila, da 
um produto que tem uma proporgao de 2:1 do produto cis para o trans (cis e trans referem-se 
a posigao do CO marcado em relagao ao CH 3 no produto). Alguns CO marcados tambem 
dissociam-se do Mn nesta reagao. 

Os mecanismos podem agora ser avaliados. O mecanismo 1 e definitivamente descartado 
pela primeira experiencia. A insergao direta de 13 CO deve resultar em 13 C no ligante acila, mas 
ele nao foi encontrado. Os mecanismos 2 e 3 sao compativeis com os resultados desta experiencia. 

O principio da reversibilidade microscopica requer que qualquer reagao reversivel tenha 
percursos identicos para as reagoes direta e inversa, simplesmente indo em diregoes opostas. 
Se a reagao direta for a migragao da carbonila (mecanismo 2), a reagao inversa deve prosseguir 
pela perda de um ligante CO, seguida por migragao de CO do ligante acila para o sitio vacante. 
Como essa migragao e improvavel de ocorrer para uma posigao trans, todo o produto deve ser 
cis. Se o mecanismo for a migragao de alquila (mecanismo 3), a reagao inversa deve prosseguir 
pela perda de um ligante CO, seguida pela migragao do grupo media do ligante acila para o sitio 
vacante. Mais uma vez, todo o produto deve ser cis. Ambos os mecanismos 2 e 3 transfeririam 
CO marcado no grupo acila para uma posigao cis e, por conseguinte, sao compativeis com os 
dados experimentais para o segundo experimento (Figura 14.13). 


EXERCICIO 14.1 


Mostre que nao e esperado que o aquecimento de CH 3 —C—Mn(CO) 5 de o produto cis pelo 
mecanismo 1 . 


Mecanismo 2 versus mecanismo 3 
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FIGURA 14.13 Mecanismos de 
reagoes reversas para migragao 
de CO e insergao de alquila (1). 
C* indica a localizagao de 13 C. 
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O terceiro experimento diferencia conclusivamente entre os mecanismos 2 e 3. A migragao 
de CO de mecanismo 2, com 13 CO em posigao cis ao ligante acila, requer migragao de CO do 
ligante acila para o sitio vacante. Como resultado, 25% do produto nao deve ter nenhum 13 CO 
marcado e 75% deveria ter o CO marcado em posigao cis a alquila (Figura 14.14). Por outro lado, 
a migragao de alquila (mecanismo 3) deve produzir 25% sem CO marcado, 50% com marcado na 
posigao cis a alquila e 25% com marcado na posigao trans a alquil. Como esta e a proporgao cis 
para trans encontrada no experimento, as evidencias apoiam o mecanismo 3, a via reagao aceita. 

Podemos concluir que uma reagao que inicialmente parece envolver a insergao de CO real- 
mente nao implica em insergao de CO! E comum que as reagoes difiram substancialmente de 
como se parecem no inicio. A reagao de “insergao de carbonila” pode ser mais complicada do 
que o descrito aqui. E extremamente importante manter a mente aberta para pensar em mecanis¬ 
mos alternativos. Nenhum mecanismo pode ser provado. Sempre e possivel sugerir alternativas 
compativeis com os dados conhecidos. Por exemplo, na discussao anterior dos mecanismos 2 
e 3, assumimos que o intermediary era uma piramide quadrada e que nao ocorreu nenhuma 
modificagao para outras geometrias (tais como trigonal-bipiramidal). Outros estudos com mar- 
cadores, envolvendo reagoes de CH 3 Mn(CO) 5 marcado com fosfinas, apoiaram a existencia de 
um intermediary quadrado piramidal. 16 


EXERCICIO 14.2 


Preveja a distribuigao dos produtos para a reagao de cA-CH 3 Mn(CO) 4 ( 13 CO) com 
pr 3 (R=C 2 H 5 ). 
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FIGURA 14.14 Mecanismos de 
reagoes reversas para migragao 
de CO e insergao de alquila (2). 
C* indica a localizagao de 13 C. 
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14.2.3 Exemplos de insergoes 1,2 

Dois exemplos de insergoes 1,2 sao mostrados na Figura 14.11. Uma aplicagao importante de 
insergoes 1,2 de alcenos em ligagoes metal-alquila e na formagao de polimeros. Um desses pro¬ 
cesses e o mecanismo de Cossee-Arlman, 17 proposto para a polimerizagao de Ziegler-Natta de 
alcenos (Segao 14.4.1). De acordo com esse mecanismo, uma cadeia de polimeros pode crescer, 
como consequencia de repetidas insergoes 1,2, em um sitio de coordenagao vacante: 

1,2 

insergao 

M — CH 2 R + H 2 C = CHR' —► M — CH 2 R —^ M — CH 2 — CHR'— CH 2 R 
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H 9 C = CHR' 

A 1 

2 




1 2 



sitio 




sitio disponivel 


vacante 




para outro 

H 2 C = CHR' 



14.2.4 Eliminagao de hidreto 

Reagoes de eliminagao de hidreto se caracterizam por transferencia de atomos de hidrogenio 
de um ligante para um metal. O tipo mais comum de eliminagao de hidreto e a eliminagao /?, 
com um proton em uma posigao /3 XI em um ligante alquila transferido ao metal por meio de 
um intermediary no qual o metal, os carbonos a e /3, e o hidreto sao coplanares. Um exemplo 
de eliminagao (3 - o inverso da insergao 1,2 - encontra-se na Figura 14.15. As eliminagoes beta 
sao importantes em muitos processos catalfticos. 




Especie de 18e‘ 


FIGURA 14.15 Exemplo de eliminagao (3. 


EXERCICIO 14.3 


Mostre que o inverso da reagao mostrada na Figura 14.15 seria a insergao 1,2. 

Como apenas os complexos que possuem hidrogenios (3 podem sofrer essas reagoes, os 
complexos de alquila sem hidrogenios f3 tendem a ser mais estaveis do que aqueles que tern tais 
hidrogenios (embora os primeiros possam sofrer outros tipos de reagoes). Alem disso, os com¬ 
plexos coordenadamente saturados - complexos nos quais todos os sitios de coordenagao estao 
preenchidos - contendo hidrogenios /3 sao em geral mais estaveis do que complexos com sitios 
de coordenagao vacantes. O mecanismo de eliminagao (3 requer a transferencia de um hidroge¬ 
nio para um sitio de coordenagao vacante. Por fim, outros tipos de reagoes de eliminagao sao 
tambem conhecidos, tais como a eliminagao de hidrogenio das posigoes a e y. 18 

14.2.5 Abstragao 

As reagoes de abstragao sao reagoes de eliminagao, em que o numero de coordenagao do metal 
nao se altera. Em geral, elas envolvem a remogao de um substituinte de um ligante pela agao de 
um reagente externo, como um acido de Lewis. Dois tipos de abstragoes, a e [3, sao ilustrados 
na Figura 14,16. Elas envolvem a remogao de substituintes de ligantes nas posigoes a e [3 (com 
relagao ao metal), respectivamente. A abstragao a e usada para sintetizar complexos carbino 
(Segao 13.6.3). 


XI A letra grega a e utilizada para designar o atomo de carbono ligado diretamente ao metal, /3 e usada para o proximo 
atomo de carbono e assim por diante. 
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14.3 Catalisadores organometalicos 


As reagoes organometalicas sao de grande interesse industrial. O interesse comercial na catalise foi 
estimulado pelo problema fundamental de como converter materias-primas relativamente baratas 
(por exemplo, carvao, petroleo e agua) em moleculas de maior valor comercial. Isto frequentemente 
envolve a conversao de moleculas simples em moleculas mais complexas (por exemplo, o etileno 
em acetaldeido, o metanol em acido acetico, ou monomeros organicos em polimeros), a conversao 
de uma molecula em outra do mesmo tipo (um alceno em outro) ou uma reagao seletiva em um 
determinado sitio molecular (por exemplo, substituigao de hidrogenio por deuterio, hidrogenagao 
seletiva de uma dupla ligagao especifica). Historicamente, muitos catalisadores eram de natureza 
heterogenea — ou seja, materiais solidos tendo sitios cataliticamente ativos em suas superficies, 
com apenas as superficies em contato com os reagentes. A separagao geralmente superficial dos 
produtos da reagao de catalisadores heterogeneos e uma vantagem pratica desta abordagem. 






FIGURA 14.16 Reagoes de 
abstragao. 


Os catalisadores homogeneos, soluveis no meio da reagao, sao especies moleculares mais 
faceis de estudar e modificar para aplicagoes especificas do que os catalisadores heterogeneos. Os 
complexos de metais de transigao sao atraentes como catalisadores homogeneos: apresentam uma 
variedade de estados de oxidagao. Uma imensa variedade de ligantes pode tornar-se ligada a eles, 
incluindo ligantes que podem participar de interagoes 77, cr e de interagoes mais complexas. Os metais 
podem mudar seus numeros de coordenagao conforme ganham ou perdem ligantes. E eles podem 
ter geometrias e numeros de coordenagao diferentes. O desenvolvimento adequado de moleculas 
catalisadoras pode fornecer alta seletividade aos processos catalisados. Nao e de se estranhar que o 
desenvolvimento de catalisadores homogeneos altamente seletivos seja de grande interesse industrial. 

Nos exemplos a seguir, o leitor achara util identificar os catalisadores, as especies regenera- 
das em cada ciclo de reagao completa. Alem disso, os passos individuais nestes ciclos fornecem 
exemplos dos varios tipos de reagoes organometalicas introduzidas anteriormente neste capitulo. 

14.3.1 Deutera^ao catah'tica 

Se o gas deuterio (D 2 ) for borbulhado atraves de uma solugao de benzeno de (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 TaH 3 a uma 
temperatura elevada, os atomos de hidrogenio do benzeno serao lentamente substituidos por deute¬ 
rio. Por fim, perdeuterobenzeno, C 6 D 6 , um solvente para RMN, pode ser obtido. 19 A substituigao 
do hidrogenio por deuterio ocorre em uma serie de passos alternados de ER e AO (Figura 14.17). 

O passo inicial e a eliminagao redutiva de H 2 do (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 TaH 3 de 18 eletrons para pro- 
duzir o (77 5 -C 5 H 5 ) 2 TaH de 16 eletrons. (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 TaH reage com o benzeno no segundo passo 
(adigao oxidativa) para gerar uma especie de 18 eletrons contendo um grupo fenila cr-ligado ao 
metal. Esta especie pode se submeter a uma segunda perda de H 2 para gerar uma outra especie 
de 16 eletrons, (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Ta—C 6 H 5 . Posteriormente, (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Ta—C 6 H 5 adiciona D 2 (outra 
adigao oxidativa) para formar uma especie de 18 eletrons (Passo 4), que, no ultimo passo, elimina 
C 6 H 5 D. A repetigao dessa sequencia na presenga de D 2 em excesso leva por fim a produzir C 6 D 6 . 
Em cada ciclo subsequente, a especie catalitica (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 TaD e regenerada. 
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FIGURA 14.17 Deuteragao 
catalitica. 




14.3.2 Hidroformilagao 

O processo de hidroformilagao, ou processo oxo, foi introduzido em 1938 e e o mais antigo 
processo catalitico homogeneo em uso comercial. E usado para converter alcenos terminals em 
aldeidos e outros produtos organicos, especialmente aqueles que tern a sua cadeia de carbono 
aumentada em um atomo. Aproximadamente dez milhoes de toneladas de produtos de hidro- 
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formilagao sao produzidos anualmente . 20 A conversao de um alceno de formula R 2 C=CH 2 em 
um aldeido R 2 CH—CH 2 —CHO e resumida na ^igura 14.18. 21 

Cada passo do ciclo de hidroformilagao pode ser classificado de acordo com seu tipo carac- 
teristico de reagao organometalica. Os intermediaries contendo cobalto neste ciclo se alternam 
entre especies de 18 e 16 eletrons. As especies de 18 eletrons reagem para reduzir formalmente 
em 2 sua contagem de eletrons (por dissociagao do ligante, insergao 1,2 de alceno coordenado, 
migragao de alquila ou eliminagao redutiva), enquanto as especies de 16 eletrons podem aumen- 
tar sua contagem formal de eletrons (pela coordenagao do alceno ou CO ou por adigao oxidativa). 
A atividade catalitica e em grande parte uma consequencia da capacidade do metal reagir por 
meio de uma variedade de intermediaries de 18 e 16 eletrons. 

E problematico que o primeiro passo (dissociagao do CO de HCo(CO) 4 ) seja inibido pela 
alta pressao de CO, mas o quarto passo requeira CO. Um controle cuidadoso dessa pressao e 
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FIGURA 14.18 Processo de 
hidroformilagao. 
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necessario para que se tenha velocidades e rendimentos ideais. xn O segundo passo e de primeira 
ordem no alceno; e o passo determinante da velocidade. No Passo 3, o produto mostrado tem um 
grupo CH 2 , em vez de um grupo CR 2 , ligado ao metal. Tal preferencia por CH 2 fixado ao metal 
e reforgada por grupos R volumosos. No entanto, a coordenagao de CR 2 tambem pode ocorrer, 
gerando um produto ramificado. Como os produtos lineares sao geralmente mais valiosos, um 
desafio no desenvolvimento da hidroformilagao foi desenvolver processos com alta proporgao 
de compostos lineares em relagao aos ramificados. 

Calculos pormenorizados das geometrias e energias dos passos de hidroformilagao foram 
relatados. 22 A geometria calculada do produto do terceiro passo da reagao e mais interessante 
do que aquela mostrada na Figura 14.18. Possui um hidrogenio agostico, um hidrogenio que 
esta ligado a um carbono e tambem e fortemente atraido para o metal, formando uma ponte 
entre os dois, como mostrado na margem da pagina. As interagoes agosticas, que envolvem um 
atomo de hidrogenio fracamente ligado a um metal e tendo uma ligagao enfraquecida, alongada 
com um carbono, foram encontradas em uma variedade de complexos organometalicos e foram 
propostas em intermediaries em reagoes de hidrogenio em centros metalicos. 23 

O Passo 6 envoive a adigao oxidativa de H 2 . No entanto, a alta pressao de H 2 pode levar a 
adigao de H 2 ao intermediary de 16 eletrons do Passo 3, que em seguida, eliminaria um alcano: 

R 2 CH — CH 2 — Co(CO) 3 + H 2 -> R 2 CH — CH 2 — Co(H) 2 (CO) 3 adigao oxidativa 

16 e - 18 e~ 

R 2 CH — CH 2 — Co(H) 2 (CO) 3 -> R 2 CH — CH 3 + HCo(CO) 3 eliminagao redutiva 

18e" 16 e - 

O controle cuidadoso das condigoes experimentais e necessario para maximizar o rendi- 
mento do produtos desejados 24,25 O catalisador neste mecanismo e o HCo(CO) 3 de 16 eletrons. 

A principal aplicagao industrial da hidroformilagao e na produgao de butanal a partir de pro- 

peno (CH 3 CH=CH 2 ->CH 3 CH 2 CH 2 CHO). A hidrogenagao subsequente produz butanol, um 

solvente importante. Outros aldeidos tambem sao produzidos industrialmente por hidroformila¬ 
gao, por meio de catalisadores de cobalto, como da Figura 14.18, ou catalisadores a base de rodio. 


EXERCICIO 14.4 


Mostre como (CH 3 ) 2 CHCH 2 CHO pode ser preparado a partir do (CH 3 ) 2 C=CH 2 pelo pro- 
cesso de hidroformilagao. 

Uma deficiencia do processo de hidroformilagao baseada na cobalto carbonila e que ele pro¬ 
duz apenas cerca de 80% de aldeidos lineares, muito mais valiosos, com o restante tendo cadeias 
ramificadas. Modificar o catalisador, substituindo um dos ligantes CO do complexo inicial por 
PBu 3 (Bu=ft-butila) para produzir HCo(CO) 3 (PBu 3 ) aumenta a seletividade do processo, para 
dar uma proporgao de aproximadamente 9:1 de aldeidos de cadeia linear versus ramificada 26 
O efeito das fosfinas sobre a termodinamica deste sistema de hidroformilagao catalisada por 
cobalto ja foi explorado. 27 Por fim, substituindo o cobalto por rodio produz catalisadores muito 
mais ativos (muito menos catalisadores precisam estar presentes) que pode funcionar com maior 
seletividade linear/ramificada em temperaturas e pressoes significativamente mais baixas do 
que os catalisadores a base de cobalto. 28 Um mecanismo proposto para obter um exemplo de tal 
processo catalitico usando HRh(CO) 2 (PPh 3 ) 2 e apresentado na Figura 14.19. xm 


EXERCICIO 14.5 


Classifique cada passo do mecanismo na Figura 14.19 de acordo com seu tipo de reagao. 


xn Para obter mais informagoes sobre as condigoes de reagao, consulte G. W. Parshall e S. D. Ittel, Homogeneous Ca¬ 
talysis, 2nd ed., John Wiley & Sons, New York, 1992, pp. 106-111. 

xm Para obter um resumo mais detalhado dos varios catalisadores de hidroformilagao a base de cobalto e rodio, e refe- 
rencias adicionais relacionadas, consulte G. O. Spessard e G. L. Miessler, Organometallic Chemistry, Oxford University 
Press, New York, 2010, pp. 322-339. 
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Mais recentemente, foram alcangadas proporgoes mais lineares/ramificadas para hidro- 
formilagao catalisada por rodio usando ligantes bidentados, que ampliam o leque de opgoes 
estericas e eletronicas dispomveis. Por exemplo, o ligante BISBI permitiu que se conseguisse 
uma proporgao linear/ramificada de 66:1. 29 Em uma serie de ligantes difosfina com pontes 
de oxigenio, como os mostrados na margem da pagina, foi observado que a proporgao linear/ 
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FIGURA 14.19 Hidroformila- 
$ao usando HRh(CO) 2 (PPh 3 ) 2 . 
P=PPh 3 . Dados de C. K. Brown, 
G. Wilkinson, J. Chem. Soc, A, 
1970, 2753 
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ramificada aumentava com o angulo de mordida. 30 O desenvolvimento racional de ligantes de 
fosfina para melhorar os catalisadores da hidroformilagao foi revisto. 31 A aplicagao de ligantes 
fosfina-fosfato bidentados para aumentar o desempenho catalisador da hidroformilagao de rodio 
e uma area de interesse atual. 32 


14.3.3 Processo de acido acetico tipo Monsanto 

A smtese de acido acetico a partir de metanol e CO e um processo que tem sido usado com sucesso 
comercial pela empresa Monsanto. O mecanismo deste processo e complexo. Um resumo proposto 
encontra-se na Figura 14.20. Os passos individuais sao os tipos caracteristicos de reagoes organome¬ 
talicas descritas anteriormente. Os intermediaries sao especies de 18 ou 16 eletrons com a capacidade 
de perder ou ganhar, respectivamente, 2 eletrons. Moleculas de solventes podem ocupar sitios de 
coordenagao vacantes em intermediaries tetra e pentacoordenados, de 16 eletrons. O primeiro passo, 
a adigao oxidativa do CH 3 I para [RhI 2 (CO) 2 ]“, e o passo determinante da velocidade. XIV 

O passo final envolvendo rodio e a eliminagao redutiva de IC(=0)CH 3 . O acido acetico 
e formado pela hidrolise deste composto. A especie catalitica, [Rh(CO) 2 I 2 ] _ , que pode conter 
solvente nos sitios de coordenagao vacantes, e regenerada. 

Alem de catalisadores a base de rodio, os catalisadores a base de iridio tambem foram 
desenvolvidos por carbonilagao do metanol. O sistema do iridio, conhecido como o processo 
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FIGURA 14.20 Processo de acido acetico tipo Monsanto. (Dados de A. Haynes, B. E. Mann, D.J. Gulliver, G. E. Morris, 
P. M. Maitlis, J. Am. Chem. Soc., 1991,113, 8567; M. Cheong, R. Schmid,T. Ziegler, Organometallics, 2000,19.1973.) 


XIV Uma discussao do mecanismo desta reagao pode ser encontrada em D. Forster, T. W. Deklava, J. Chem. Educ., 1986, 
63, 204, 204, e demais references. 
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Cativa , segue um ciclo semelhante ao sistema do rodio encontrado na Figura 14.20, comegando 
com a adigao oxidativa do CH 3 I a [Ir(CO) 2 I 2 ]“. O primeiro passo para o sistema do iridio e varias 
centenas de vezes mais rapido do que no processo tipo Monsanto. O segundo passo, envolvendo 
a migragao da alquila, e muito mais lento, eeo determinante da velocidade para o processo 
Cativa. 33 Alem disso, foi relatado o ciclo catalitico que envoive o anion [Ir(CO) 2 I 2 ]“, um ciclo 
neutro alternativo envolvendo Ir(CO) 3 I ou Ir(CO) 2 I. 34 Duas excelentes revisoes dos desenvolvi- 
mentos na carbonilagao do metanol catalitico estao dispomveis. 35 

14.3.4 Processo Wacker (Smidt) 

O processo Wacker ou Smidt, usado para sintetizar o acetaldeido a partir de etileno, envolve um 
ciclo catalitico que usa PdCl 4 2- . Uma retrospectiva de quinquagesimo aniversario, feita por um 
coautor do relato original 36 sobre este processo foi publicada em 2009. 37 A Figura 14.21 descreve 
um ciclo proposto. O quarto passo e mais complexo do que o mostrado e envolve a oxidagao total 
do fragmento organico e a redugao do centro de Pd. A regeneragao do catalisador requer a oxi¬ 
dagao estequiometrica (por CuCl 2 abaixo). O ciclo pode prosseguir por mecanismos diferentes, 
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dependendo se as concentragoes de Cl - e CuCl 2 forem altas ou baixas. 38 Esses mecanismos sao 
alvo de extensos estudos computacionais. 39 

Uma caracteristica importante deste processo e que ele usa a capacidade do paladio formar 
complexos com o etileno reagente, com a modificagao do etileno ocorrendo enquanto esta ligado 
ao metal. O paladio ajusta o comportamento quimico do etileno, para permitir que ocorram 
reagoes que nao seriam possiveis para o etileno livre. O primeiro complexo etileno com paladio 
observado na Figura 14.21 e isoeletronico com o complexo de Zeise, [PtCl 3 (T 7 2 -H 2 C=CH 2 )] _ , 
(Figura 13.4). 

14.3.5 Hidrogena^ao por catalisador de Wilkinson 

O catalisador de Wilkinson, RhCl(PPh 3 ) 3 , participa dos mesmos tipos de reagoes esperadas para 
compostos organometalicos tetracoordenados. Por exemplo, muitas reagoes tern semelhangas 
com o catalisador de Vaska, rrans-IrCl(CO)(PPh 3 ) 2 . RhCl(PPh 3 ) 3 participa em uma variedade 
de processos cataliticos e nao cataliticos. Os ligantes de fosfina volumosos desempenham um 
papel importante em tornar o complexo seletivo - por exemplo, limitam a coordenagao de Rh 
para posigoes nao bloqueadas nos alcenos. A Figura 14.22 descreve a hidrogenagao catalitica 
do alceno. 40 
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Os dois primeiros passos produzem a especie catalitica RhCl(H) 2 (PPh 3 ) 2 , a qual tem um 
sitio de coordenagao vacante. Se uma dupla ligagao C=C nao for tao estericamente bloqueada, 
pode coordenar-se a este sitio e ganhar os dois hidrogenios coordenados para Rh, resultando 
em hidrogenagao da dupla ligagao. A variagao no volume esterico em torno da ligagao dupla 
tem impacto sobre as velocidades de hidrogenagao (Tabela 14.5) quando e usado o catalisador 
de Wilkinson. 

Em moleculas contendo varias ligagoes duplas, as ligagoes duplas menos bloqueadas sao 
reduzidas, com significativamente menos barreiras de ativagao. As posigoes mais bloqueadas 
nao podem coordenar eficazmente com Rh, em grande parte devido a presenga de fosfinas volu- 
mosas, e, portanto, nao reagem mais rapidamente. Consequentemente, o catalisador de Wilkin¬ 
son e util para hidrogenagoes seletivas das ligagoes C=C que nao sao bloqueadas estericamente. 
Exemplos encontram-se na Figura 14.23. 

Como a seletividade do catalisador de Wilkinson e em grande parte uma consequencia dos 
ligantes trifenilfosfina volumosos, a seletividade pode ser aperfeigoada usando-se fosfinas tendo 
angulos de cone diferentes de PPh 3 . 

TABELA 14.5 Velocidades relativas da hidrogenagao usando catalisador de Wilkin¬ 
son a 25 °C 
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FIGURA 14.23 Hidrogenagao 
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Wilkinson. 
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14.3.6 Metatese da olefina 

A metatese da olefina, descoberta pela primeira vez na decada de 1950, envolve a troca 
formal de fragmentos :CR 2 (R=H ou alquila) entre alcenos, tambem conhecidos como olefinas. 
Por exemplo, a metatese entre moleculas de formula H 2 C=CH 2 e HRC=CHR produziria duas 
moleculas H 2 C=CHR: 

H 2 HR 

C C H 2 C = CHR 

II II ^ 

c c h 2 c=chr 

h 2 hr 

Novas ligagoes duplas sao formadas entre os dois carbonos das partes superior e inferior do 
diagrama. As ligagoes duplas originais sao partidas. xv 


EXEMPLO 14.1 


Preveja os possiveis produtos da metatese das seguintes olefinas. Nao se esquega de que duas 
moleculas da mesma estrutura tambem podem sofrer metatese (submeterem-se a auto-metatese). 


a. Entre o propeno e o 1-buteno. 


+ 


b. Entre o etileno e o ciclo-hexeno. 



O exemplo b e um exemplo de metatese de abertura de anel (ROM (do nome em ingles - 
ring-opening metathesis )), no qual a metatese abre um anel de um alceno ciclico. O inverso 
deste processo e chamado, apropriadamente, de metatese de fechamento de anel (RCM (do 
nome em ingles - ring-closing metathesis)). Um exemplo de metatese de fechamento de anel 
encontra-se na Figura 14.33. 


EXERCICI014.6 Preveja os produtos da metatese: 


a. Entre duas moleculas de propeno 

b. Entre o propeno e o ciclopenteno 

A metatese, que e reversivel e pode ser catalisada por complexos organometalicos, e impor- 
tante industrialmente. Em reconhecimento da pesquisa fundamental para esclarecer as vias de 
metatese, o Premio Nobel de Quimica de 2005 foi atribuido a tres lideres em seu desenvolvi- 
mento, Y. Chauvin, R. Grubbs e Schrock R. Seus discursos, que fizeram jus ao Nobel, fornecem 
uma excelente base sobre as experiences, levando a uma compreensao da metatese . 41 

Nas fases iniciais da pesquisa da metatese, varios mecanismos foram propostos. Vamos 
analisar tres dos mais importantes: um mecanismo de transference de grupo alquila, um 
mecanismo de diolefina (“emparelhadas”) e um mecanismo que envolve complexos de carbeno 
(“nao emparelhados”). Esses mecanismos sao mostrados esquematicamente na Figura 14.24. 


Troca de alquila 

Este mecanismo proposto foi investigado pela reagao de dois 2-butenos, H 3 C—CH=CH—CH 3 
e D 3 C—CD=CD—CD 3 totalmente deuterado. Se a transference de alquila pudesse ocorrer, 
seria esperado que os grupos —CH 3 e —CD 3 trocassem de lugar, dando misturas de atomos de 
H e D em cada lado da ligagao dupla (=CH—CD 3 e =CD—CH 3 ). O resultado (Figura 14.25) 
foi que as metades da molecula de cada lado da ligagao dupla trocassem de lado como um todo. 
Nao havia nenhuma evidencia da troca de grupos alquila . 42 


xv Discussoes sobre a historia da reagao por metatese escritas por dois dos seus descobridores podem ser encontradas 
em R. L. Banks, Chemtech, 1986 ,16 112 and H. Eleuterio, Chemtech, 1991, 21, 92. 
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(a) Transferencia de grupos alquila 



(b) Mecanismo emparelhado 
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Diferenciar entre os outros dois mecanismos era mais desafiante. Ambos eram capazes de 
explicar os resultados mostrados na Figura 14.25. 

Mecanismo das diolefinas (emparelhadas) 

Bradshaw propos que “a dismutagao das olefinas deve ocorrer por meio de um intermediario de 
quasiciclobutano”. 43 Nesse mecanismo, os dois alcenos coordenariam primeiramente com um metal 
de transigao, formando um quasiciclobutano (Figura 14.26), apos o qual o intermediario metal- 
complexo se separaria para formar os novos alcenos. Como a formagao do intermediario envolveria 
dois alcenos ligados ao metal em pares, ele foi chamado de diolefina e de mecanismo emparelhado. 
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FIGURA 14.26 Intermediario quasiciclobutano. 


Herisson e Chauvin posteriormente relataram o experimento mostrado na Figura 14.27. A 
metatese de ciclopenteno e 2-penteno, de acordo com o mecanismo de diolefina, formaria o pri- 
meiro produto mostrado, A, com grupos terminais metila e etila. Este produto pode sofrer ainda 
mais metatese com CH 3 —CH=CH—C 2 H 5 para formar os produtos B e C (alem de isomeros 
trans e outros produtos). Como as reagoes de metatese estao em equilibrio, seria de esperar que 
a distribuigao final dos produtos estivesse na proporgao estatisticamente esperada com base em 
numeros iguais de terminal metila e grupos etila no 2-penteno. 44 A analise dos produtos inicial- 
mente deveria mostrar uma maior proporgao do primeiro produto, e a distribuigao estatfstica de 


FIGURA 14.24 Mecanismos 
de metatese propostos: (a) 
transferencia de grupos alquila; 
(b) mecanismo emparelhado; (c) 
mecanismo nao emparelhado. 


FIGURA 14.25 Experimento 
para testar o mecanismo de 
troca de alquila. 
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FIGURA 14.27 Experimento 
de Herisson e Chauvin. Metatese 
de ciclopenteno e 2-penteno. 


ABC 

produtos viria mais tarde. Contudo, no trabalho de Herisson e Chauvin, a distribuigao estatistica 
dos produtos foi encontrada, mesmo se a reagao fosse extinta antes do equilibrio ser alcangado, 
argumentando contra o mecanismo emparelhado. 



EXERCICIO 14.7 


Mostre como o mecanismo emparelhado poderia formar os dois ultimos produtos por meta¬ 
tese envoivendo o primeiro produto. 


Mecanismo do carbeno (nao emparelhado) 

Herisson e Chauvin propuseram que as reagoes de metatese sao catalisadas por complexos 
de carbeno (alquilideno) que reagem com alcenos por meio da formagao de um intermediary 
ciclico, um metalociclobutano, conforme mostrado na Figura 14.24(c). Nesse mecanismo, um 
complexo carbeno metalico reage primeiro com um alceno, para formar o metalocilclobutano. 
Este intermediary pode reverter para reagentes ou formar novos produtos. Como todas as etapas 
do processo estao em equilibrio, resultam em uma mistura dos de alcenos em equilibrio. Esse 
mecanismo nao emparelhado permitiria que se forme uma mistura estatistica dos produtos desde 
o inicio, por agao de quantidades cataliticas dos complexos carbeno necessarios, com os dois 
grupos R e R', conforme mostrado na Figura 14.24(c). 

Uma variedade de evidencias experimentais mostrou resultados consistentes com um meca¬ 
nismo nao emparelhado envolvendo complexos de carbeno e de um intermediary metalociclobu- 
tadieno. Por exemplo, na reagao da Figura 14.28, os produtos gasosos H 2 C=CH 2 , D 2 C=CD 2 
e H 2 C=CD 2 formados na proporgao estatistica esperada no inicio da reagao, sem indicagao de 
que o produto misto H 2 C=CD 2 , o primeiro produto pelo mecanismo emparelhado, forme-se 
antes dos outros. 45 

A primeira demonstragao direta de que um complexo carbeno poderia exercer metatese 
envoiveu o carbeno complexo na Figura 14.29, que era capaz de substituir seu ligante carbeno 
por um alceno terminal em uma reagao compativel com o mecanismo nao emparelhado. 46 

Embora tenham sido propostas alternativas para o mecanismo nao emparelhado, a prepon¬ 
derance de evidencias apoiou fortemente o papel dos complexos de carbeno como catalisadores 
para a metatese das olefinas. Acredita-se que esse mecanismo, agora conhecido como o meca¬ 
nismo de Chauvin, seja o caminho da maioria das reagoes de metatese de olefina catalisada 
por metal de transigao. XVI 


FIGURA 14.28 Um teste 
mecanicista. 



Relagao formada 
a partir de moles 
iguais de reagentes 

h 2 c=ch 2 1 

D 2 C=CD 2 1 

H 2 C=CD 2 2 


FIGURA 14.29 Metatese de um 
complexo carbeno. 





XVI Para um resumo conciso sobre o desenvolvimento da metatese das olefinas, consulte C. P. Casey, J. Chem. Educ., 2006, 83,192. 
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Os catalisadores estudados mais perfeitamente que tem efeitos sobre a metatese dos alcenos 
sao de dois tipos (Figura 14.30). Os catalisadores de metatese de Schrock sao os mais eficazes de 
todos os catalisadores de metatese, mas em geral sao altamente sensiveis ao oxigenio e a agua. 
Estes catalisadores estao disponiveis comercialmente. O catalisador com M=Mo e R=isopropila 
e chamado catalisador de Schrock. Uma reagao utilizando este catalisador e um passo critico da 
smtese do produto natural dactilol (Figura 14.31). 47 

A reagao da Figura 14.31 e um exemplo de metatese de fechamento de anel (RCM), na 
qual a metatese de duas ligagoes duplas leva a formagao de anel. Como uma metatese comum, 
acredita-se que a metatese de fechamento de anel ocorra por meio de um intermediary metala- 
ciclobutano. Este intermediary e responsavel por juntar em um anel os carbonos originalmente 
separados. 

Os catalisadores de metatese de Grubbs em geral tem menos atividade catalitica do que 
os catalisadores de Schrock, mas sao menos sensiveis ao oxigenio e a agua. O catalisador com 
R=ciclo-hexil, X = Cl e R' = fenil e comercializado como catalisador de Grubbs. Um requisite 
destes catalisadores e a presenga de ligantes fosfina volumosos. Este volume facilita a disso- 
ciagao da fosfina, um passo fundamental no mecanismo catalisador proposto (Figura 14.32). 48 
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FIGURA 14.32 Mecanismo proposto para a formagao de meta- 
laciclobutano a partir de catalisador rutenio. 


Embora muita pesquisa em catalise da metatese homogenea enfoque os complexos que 
lembram aqueles da Figura 14.30, outros caminhos tambem foram tragados. A introdugao de 
catalisadores que contem rutenio e ligantes carbeno N-heterociclicos resulta nos chamados cata¬ 
lisadores de Grubbs de segunda geragao 49 Os ligantes carbeno N -heterociclicos excedem as 
trialquilfosfinas nos requisites estericos e sao mais fortemente doadores de eletrons. 50 Ambas 
as caracteristicas apoiam a melhora da atividade catalitica. Um exemplo de tal catalisador, e um 
processo de metatese de fechamento de anel que ele catalisa, encontram-se na Figura 14.33. 51 
Versoes modificadas dos catalisadores de Grubbs sem qualquer ligantes de fosfina sao mais 
termicamente estaveis do que os outros catalisadores de Grubbs. 52 

O processo da Figura 14.33 tambem foi realizado utilizando catalisador de Schrock e cata¬ 
lisador de Grubbs. Conforme mostrado na Tabela 14.6, o catalisador N-heterociclico compara-se 
favoravelmente ao catalizador de Schrock e e muito superior ao catalisador de Grubbs - pelo 
menos para esta reagao. 51 

Uma variagao interessante da metatese das olefinas e o uso de complexos de carbeno para 
catalisar a polimerizagao de alcenos, tambem atraves de um intermediary metalociclobutano. 
Um exemplo e o uso de W(CH—£-Bu) (OCD 2 —£-Bu) 2 Br 2 como um catalisador na polimeriza¬ 
gao de abertura de anel do norborneno na presenga de GaBr 3 , (Figura 14. 34). 53 Dados de RMN 



(b) 


FIGURA 14.30 Catalisadores 
de metatese. (a) Catalisador de 
Schrock (M=Mo, W). (b) Catalisa¬ 
dor de Grubbs (X=CI, Br). 



FIGURA 14.31 Metatese de 
fechamento de anel (RCM). 
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(b) 

FIGURA 14.33 Metatese de fe- 
chamento de anel catalisada por 
complexo carbeno /V-heterocicli- 
co. (a) Catalisador (R = mesitila) 
e (b) rea^ao de fechamento do 
anel (R = benzil). 


FIGURA 14.34 Polimeriza^ao 
de norborneno usando um 
catalisador de carbeno. 


FIGURA 14.35 Metatese com 
alcino. 


sao compativeis com a estrutura proposta para o metalociclobutano, bem como o polimero que 
cresce para fora do carbono do carbeno. 

Alcinos tambem podem sofrer reaqoes de metatese catalisadas por complexos carbinos 
de metais de transiqao. Acredita-se que os intermediaries nessas reaqoes sejam as especies 
metalociclobutadieno, formadas a partir da adiqao de um alcino, atraves de uma ligaqao tripla 
metal-carbono do carbino (Figura 14.35). As estruturas de uma variedade de complexos de 
metalociclobutadieno foram determinadas, e foi mostrado que algumas catalisam a metatese 
do alcino. 


TABELA 14.6 Atividade relativa dos catalisadores de metatese 


Catalisador 

Tempo de rea^ao (h) 

Rendimento (%) 

Catalisador do Schrock 

1 

92 

Catalisador de Grubbs 

60 

32 

Catalisador da Figura 14.33 

2 

89 


Dados de L. Ackermann, D. El Tom, A. Furstner, Tetrahedron , 2000, 56, 2195. 
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14.4 Catalisadores heterogeneos 

Alem de processos cataliticos homogeneos, processos heterogeneos, envoivendo especies cata- 
liticas solidas, sao muito importantes, embora a natureza exata das reagoes que ocorrem na 
superficie do catalisador possa ser dificil de determinar. A grande maioria dos produtos quimicos 
organicos produzidos em grandes quantidades nos Estados Unidos e produzida comercialmente 
por processos que envoivem catalisadores metalicos. A maioria destes processos envolve a cata- 
lise heterogenea. Exemplos selecionados desde 2010 sao apresentados na Tabela 14.7. 54 

Em muitos casos, os metodos de preparagao de catalisadores e as informagoes sobre sua 
fungao sao patenteados. No entanto, e importante mencionar varios destes processos como apli- 
cagoes relavantes de reagoes organometalicas. 

14.4.1 Polimeriza^oes de Ziegler-Natta 

Em 1955, Ziegler e colaboradores relataram que solugoes de TiCl 4 em solventes hidrocarbonetos 
na presenga de A1(C 2 H 5 ) 3 produziam misturas heterogeneas capazes de polimerizar o etileno. 55 
Posteriormente, muitos outros processos heterogeneos foram desenvolvidos para polimerizagao 
de alcenos, usando alquilas de alummio em combinagao com complexos de metais de transigao. 
Um esbogo de um possivel mecanismo para o processo de Ziegler-Natta, proposto por Cossee e 
Arlman, encontra-se na Figura 14.36. 56 

Em primeiro lugar, a reagao de TiCl 4 com alquil alummio produz TiCl 3 , que em reagoes 
adicionais com alquil alummio produz um complexo alquil titanio, como mostrado na figura. 
O etileno (ou propileno) pode entao inserir-se na ligagao titanio-carbono, formando uma alquila 
mais longa. Esta alquila e mais suscetivel a insergao de etileno para alongar a cadeia. Embora o 
mecanismo do processo de Ziegler-Natta tenha se revelado dificil de entender, foram demonstra- 
das insergoes diretas de organicos com multiplas ligagoes nas ligagoes titanio-carbono, apoiando 
o mecanismo de Cossee-Arlman. 57 


TABELA 14.7 Principals compostos organicos e catalisadores metalicos 


Composto 

Produ^ao dos Estados Unidos em 
2010 (x 10 9 kg) 

Exemplo de metal contendo 
catalisador usado 

Etileno 

23,97 


Propileno 

14,08 

TiCl 3 ou TiCl 4 + A1R 3 (R = alquila) 

1 ,2-dicloroetano 

8,81 

FeCl 3 , A1C1 3 

Benzeno 

6,05 

Pt com o apoio de A1 2 0 3 

Etilbenzeno 

4,24 

aici 3 

Estireno 

4,10 

ZnO, Cr 2 0 3 

Cumeno 

3,48 


Oxido de etileno 

2,66 

Ag 

1,3-butadieno 

1,58 

Fe 2 0 3 ou outros oxidos metalicos 

Acetato de vinila 

1,39 

Sais de Pd 


No entanto, um mecanismo alternativo, que envolve um intermediario metalociclobutano, 
tambem foi proposto. 58 Este mecanismo, tambem mostrado na Figura 14.36, envolve a for- 
magao inicial de alquilideno a parir de um complexo alquil metalico, seguido pela adigao de 
etileno para produzir o metalociclobutano, que entao gera um produto com etileno inserido 
na ligagao metal-carbono original. Distinguir entre estes mecanismos tern sido extremamente 
desafiador, mas experimentos realizados por Grubbs apoiaram fortemente o mecanismo de 
Cossee-Arlman como o provavel caminho para a polimerizagao na maioria dos casos. 59 Em 
pelo menos um exemplo, no entanto, ha fortes evidencias da polimerizagao de eteno envol- 
vendo um intermediario metalociclico. 60 
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FIGURA 14.36 Polimeriza^ao 
de Ziegler-Natta. 
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14.4.2 Reagao agua-gas 

Esta reagao ocorre em temperaturas e pressoes elevadas entre agua (vapor) e fontes naturais de 
carbono, como carvao ou coque: 

h 2 o + c— >h 2 + co 

Os produtos desta reagao, uma mistura equimolar de H 2 e CO, chamado gas de smtese ou gas 
syn (um pouco de C0 2 pode ser produzido como um subproduto), podem ser usados com cata- 
lisadores metalicos heterogeneos na smtese de uma variedade de produtos organicos uteis. Por 
exemplo, o processo de Fischer-Tropsch, desenvolvido pelos quimicos alemaes no inicio de 
1900, usa catalisadores de metais de transigao para preparar hidrocarbonetos, alcoois, alcenos 
e outros produtos de gas de smtese . 61 Por exemplo: 

H 2 + CO - > Alcanos Catalisador de Co 

3H 2 + CO -> CH 4 + H 2 0 Catalisador de Ni 

2H 2 + CO -> CH 3 OH Catalisador de Co ou Zn/Cu 

Varios catalisadores heterogeneos sao usados industrialmente - por exemplo, os metais de 
transigao em A1 2 0 3 e oxidos de metais de transigao mistos. 

A maioria destes processos foi realizado em condigoes heterogeneas. No entanto, tern havido 
interesse consideravel no desenvolvimento de sistemas homogeneos para catalisar a conversao 
de Fischer-Tropsch. 

Estes processos para a obtengao de combustiveis sinteticos foram usados por varios paises 
durante a Segunda Guerra Mundial. Eles sao, no entanto, economicamente inviaveis na maio¬ 
ria dos casos, porque hidrogenio e monoxido de carbono em quantidades suficientes devem 
ser obtidos de fontes de carvao ou de petroleo. Atualmente, a Africa do Sul, que tern grandes 
reservas de carvao, faz o maior uso de reagoes Fischer-Tropsch na smtese de combustiveis em 
suas fabricas da empresa Sasol. 

Na reforma de vapor, gas natural - constituido principalmente por metano - e misturado 
com vapor a altas temperaturas e pressoes em um catalisador heterogeneo, para gerar monoxido 
de carbono e hidrogenio, resultando no reverso da reagao Fischer-Tropsch catalisada por Ni 
mostrada na pagina anterior: 

CH 4 + H 2 0-> CO + 3H 2 


Catalisador de Ni, 700 °C a 1000 °C 
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Outros alcanos tambem reagem com o vapor para gerar misturas de CO e H 2 . A reforma de 
vapor e a principal fonte industrial de gas hidrogenio. Hidrogenio adicional pode ser produzido atraves 
da reciclagem do CO para reagir novamente com o vapor na reagao de deslocamento de agua gas: 

CO + H 2 0-> C0 2 + H 2 Catalisador de Fe-Cr ou Zn—Cu, 400 °C 

Esta reagao e favorecida termodinamicamente: a 400 °C, A G° = -14,0 kJ mol' 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 . A remogao 
de C0 2 por meios quimicos a partir do produto pode produzir hidrogenio de pureza superior a 
99%. Esta reagao foi estudada extensivamente com o objetivo de ser capaz de catalisar a for- 
magao de H 2 homogeneamente. 62 Um exemplo encontra-se na Figura 14.37. 63 No entanto, estes 
processos ainda nao provaram ser suficientemente eficientes para uso comercial. 

Em geral, tais processos, quando realizados utilizando catalisadores heterogeneos, exigem 
pressoes e temperaturas significativamente elevadas. Ha interesse em desenvolver catalisadores 
homogeneos que possam executar as mesmas fungoes em condigoes muito mais suaves. 
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Reagao lfquida por ciclo: CO + OH + H 3 0 + —>- H 2 0 + C0 2 + H 2 


FIGURA 14.37 Catalise homo- 
genea da reagao de desloca¬ 
mento agua-gas. 

(Adaptado com permissao de H. 
Ishida, K. Tanaka, M. Morimoto, 

T. Tanaka, Organometallics 1986, 
5, 724. Copyright 1986 American 
Chemical Society.) 
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Problemas 


14.1 Preveja os produtos contendo metais de transigao das reguintes 
reagoes: 

a. [Mn(CO) 5 ]“ + H 2 C=CH—CH 2 C1 -» produto inicial 

~ co > produto final 

b. tra^-Ir(CO)Cl(PPh 3 ) 2 + CH 3 I-> 

c. Ir(PPh 3 ) 3 Cl — 

d. (7j 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 (CH 3 ) + PPh 3 -> 

e. (77 5 -C 5 H 5 )Mo(CO) 3 [C(=0)CH 3 ] 

f. H 3 C—Mn(CO) 5 + S0 2 -> (gases nao envolvidos) 

14.2 Preveja os produtos contendo metais de transigao das seguintes 
reagoes: 

a. H 3 C—Mn(CO) 5 + P(CH 3 )(C 6 H 5 ) 2 -» (gases nao envolvidos) 

b. [Mn(CO) 5 ]- + (i 7 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 Br -A+ 

c. trans- Ir(CO)Cl(PPh 3 ) 2 + H 2 -» 

d. W(CO) 6 + C 6 H 5 Li-> 

e. cA-Re(CH 3 )(PEt 3 )(CO) 4 + 13 CO -> (mostre todos os 

produtos esperados, porcentagem de cada) 

f. /ac-Mn(CO) 3 (CH 3 )(PMe 3 ) 2 + 13 CO-» (mostre todos os 

produtos esperados, porcentagem de cada) 

14.3 Preveja os produtos contendo metais de transigao das seguintes 
reagoes: 

a. cA-Mn(CO) 4 ( 13 CO)(COCH 3 ) ■ A > (mostre todos os produ¬ 
tos esperados, porcentagem de cada) 

b. C.H,CH 2 -Mn(CO),^^ CO + 

c. V(CO) 6 + NO-> 

d. Cr(CO) 6 + Na/NH 3 -> 

e. Fe(CO) 5 + NaC 5 H 5 -> 

f. [Fe(CO) 4 ] 2 “ + CH 3 I-> 

g. H 3 C-Rh(PPh 3 ) 3 CH 4 + 

14.4 O aquecimento de [(i 7 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 3 ] + com NaH em solugao 
produz A, que tern a formula empfrica C ? H 6 0 2 Fe. A reage rapi- 
damente em temperatura ambiente, liberando um gas incolor 
B, formando um solido roxo-marrom C com formula empfrica 
C ? H 5 0 2 Fe. O tratamento de C com iodo gera um solido mar- 
rom D com a formula empfrica C ? H 5 0 2 FeI, que ao tratamento 
com T1C 5 H 5 produz um solido E com a formula C 12 H 10 O 2 Fe. 
E, ao aquecimento, libera um gas incolor, deixando um solido 
laranja F com a formula C 10 H 10 Fe. Proponha formulas estruturais 
para os compostos de A ate F. 

14.5 Na[(77 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 ] reage com C1CH 2 CH 2 SCH 3 produzindo 
A, uma substancia monomerica e diamagnetica de esteiquio- 
metria C 10 H 12 FeO 2 S tendo duas bandas IR fortes em 1980 e 
1940 cm -1 . O aquecimento de A produz B, uma substancia 
monomerica e diamagnetica tendo bandas IR fortes em 1920 e 
1630 cm -1 . Identique A e B. 

14.6 A reagao de V(CO) 5 (NO) com P(OCH 3 ) 3 produz 
V(CO) 4 [P(OCH 3 ) 3 ](NO) que tern a lei de velocidade 


—4V(CO) 5 (NO)] 
dt 


h [V(co) 5 (no)] + 
£ 2 [P(OCH 3 ) 3 ] [V (CO) 5 (NO)] 


a. Sugira um mecanismo para essa reagao que seja compatfvel 
com a lei de velocidade. 

b. Um possfvel mecanismo compatfvel com o ultimo termo 
na velocidade inclui um estado de transigao de formula 
Y(CO) 5 [P(OCH 3 ) 3 ](NO). Teria que ser necessariamente 
uma especie de 20-eletrons? Explique. 


14.7 A lei de velocidade para a reagao 
H 2 + Co 2 (CO) 8 -> 2 HCo(CO) 4 e 

^[Co 2 (CO) 8 ][H 2 ] 


Velocidade = 


[CO] 


Proponha um mecanismo compatfvel com essa lei de velocidade. 

14.8 Qual dos seguintes complexos trans voce esperaria que reagisse 
mais rapidamente com CO? Qual voce esperaria que reagisse 
menos rapidamente? Explique suas escolhas resumidamente. 

Cr(CO) 4 (PPh 3 ) 2 

Cr(CO) 4 (PPh 3 )(PBu 3 ) (Bu = n-butil) 
Cr(CO) 4 (PPh 3 )[P(OMe) 3 ] 

Cr(CO) 4 (PPh 3 )[P(OPh) 3 ] 

(Veja M. J. Wovkulich, J. D. Atwood, Organometallics, 1982, 
1, 1316.) 

14.9 As constantes de equilfbrio para a reagao de dissociagao do ligante 
NiL 4 s NiL 3 + L foram determinadas para uma variedade de 
fosfinas. (Ver C. A. Tolman, W. C. Seidel, L. W. Gosser, J. 
Am. Chem. Soc., 1974, 96, 53.) Para L = PMe 3 , PEt 3 , PMePh 2 e 
PPh 3 , disponha esses equilfbrios em ordem de amplitudes espera- 
das para suas constantes de equilfbrio (do maior K para a menor). 

14.10 Alem de ser pioneiro no conceito de angulo de cone, C. A. 
Tolman propos um parametro A (chi) como uma medida do 
efeito eletronico da fosfina e ligantes relacionados, com base 
nos espectros infravermelhos dos complexos contendo esses 
ligantes (C. A. Tolman, J. Am. Chem. Soc., 1970, 92, 2953). 

a. Qual era a formula geral dos complexos usados por Tolman? 

b. Como A era definido? 

c. Que tipos de ligantes tinham altos valores de Y? 

d. Ate que ponto essa abordagem diferencia entre a natureza 
doador-<T e aceptor-7t dos ligantes estudados? 

14.11 Os complexos tipo pinga de nfquel(II) pincer [N(oC 6 H 4 PR 2 ) 2 ] 
NiX ( 1 : R = Ph, X = H; 2 : R = Ph, X = Me) sofrem diferentes 
reagoes com CO com base nos grupos R e X, mas os bragos 
fosfina continuam fixados ao centro Ni. (Ver L.-C. Liang, Y.-T. 
Hung, Y.-L. Huang, P.-Y. Lee, W.-C. Chen, Organometallics , 
2012, 31, 700 para detalhes estruturais desses complexos.) 

a. Quando R=Ph e X=H, a adigao de CO resulta no desapare- 
cimento de uma ressonancia RMN em -18 ppm, com o 
novo sinal correspondente (que tambem integra-sr a um H) a 
8,61 ppm. Duas bandas de estiramento u(CO) aparecem no 
espectro IR em 1993 e 1924 cm -1 . Proponha uma estrutura 
para esse produto e um mecanismo para sua formagao. 

b. Quando R = Ph e X = Me, a adigao de CO resulta no aparen- 
cimento de um intermediario com uma banda infravermelha 
u(CO) unico em 1621 cm -1 . Este intermediario posterior- 
mente fornece outro complexo de nfquel com tres bandas 
infravermelhas u(CO) (2002, 1943, 1695 cm -1 ). Proponha 
as estruturas do intermediario e do produto final, e os 
mecanismos de reagao envolvidos nessas reagoes. 

c. Por que as reagoes desenvolvem-se de forma diferente 
quando X = H ou X = Me? 

14.12 O ligante A^V-dibenzilciclam apoia a existencia de uma nova 
reagao de dupla-ciclometalagao de zirconio(IV) (R- Bu, Me, 
CH 2 Ph ) na presenga de H 2 4 atm conforme mostrado no 
Esquema 1 de R. F. Munha, J. Ballmann, L. F. Veiros, B. O. 
Patrick, M. D. Fryzuk, Organometallics, 2012, 31, 4937. 
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a. Proponha um mecanismo para essa reagao, que se desen- 
volva mais lentamente para R=CH 2 Ph, que seja compativel 
com o fato de a velocidade ser independente da pressao 
de H 2 . 

b. Explique o raciocmio usado para sua escolha. Por que a 
reagao seria mais lenta com R=CH 2 Ph? 

14.13 O complexo mostrado abaixo perde o monoxido de carbono 
ao aquecimento. Voce espera que o monoxido de carbono seja 
12 CO, 13 CO ou uma mistura de ambos? Por que? 


O 


ch 3 

13 C cO 


oc—Mn—PPho 
r / 1 

0 c PPh 3 


14.14 a. Preveja os produtos da reagao a seguir, mostrando clara- 

mente a estrutura de cada um: 

O 

f / CH 3 

OC—Mn—PMe, + 13 CO -> 

I 

0 C PMe 3 

b. Cada produto desta reagao tern uma nova banda bastante 
forte de IV, que e distintamente diferente em energia das 
bandas nos reagentes. Justifique essa banda e preveja a sua 
localizagao aproximada (em cm -1 ) no espectro IV. 

14.15 Proponha formulas estruturais para os compostos de A ate D. 


- Na/Hg Br 2 

(r, 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO) 4 - * A -> 

LiAlH 4 PhNa 

B ->• C ->• A + D (um hidrocarboneto) 

v co = 1961, 1942, 1790 cm -1 para (n 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO) 4 


A tern bandas IV fortes em 1830 e 1880 cm -1 ; C tern um 
espectro de RMN !ll consistindo de dois singletos de intensi- 
dade relativa 1:5 em aproximadamente 5-12 ppm e 8 5 ppm, 
respectivamente. (Dica: os hidretos metalicos frequentemente 
tern protons com deslocamentos quimicos negativos.) 

14.16 Re(CO) 5 Br reage com o Ion Br—CH 2 CH 2 —O - produzindo 
o composto Y + Br - . 

a. Qual e o sitio mais provavel do ataque deste ion em 
Re(CO) 5 Br? (Dica: considerar a dureza (ver Capitulo 6) da 
base de Lewis.) 

b. Usando as seguintes informagoes, proponha uma formula 
estrutural de Y e justifique cada uma das seguintes afirma- 
goes: Y obedece a regra dos 18 eletrons. Nenhum gas e 
produzido na reagao. A RMN 13 C indica que existem cinco 
ambientes magneticos distintos para o carbono em Y. A 
adigao de uma solugao de Ag + a solugao de Y produz um 
precipitado branco. (Ver Singh MM, Angelici R. J. Inorg. 
Chem. 1984, 23, 2699.). 

14.17 O que e um ligante nitreniol Como ele se compara ao carbeno 
V-heteroclclico? Qual desses tipos de ligantes e visto como 
um doador-cr mais potente, e que evidencias experimentais 
apoiam essa visao? Que papel os ligantes de pinga desempen- 
ham nos complexos nitrenio? (Ver Y. Tulchinsky, M. A. Iron, 
M. Botoshansky, M. Gandelman, Nature Chem., 2011, 3, 525.) 


14.18 O complexo carbeno I mostrado abaixo sofre as seguintes 
reagoes. Proponha formulas estruturais para os produtos da 
reagao. 


O 

T Br /° 

OC—Re=C 

(/ I 'o 

o c C U 

O 


3 


a. Quando uma solugao de tolueno contendo I e excesso de tri- 
fenilfosfina e aquecida ao refluxo, o composto II e formado 
primeiro e entao o composto III. II tern infravermelhas ban¬ 
das em 2038, 1958 e 1906 cm -1 e III em 1944 e 1860 cm -1 . 
Os valores 8 pelos dados RMN !ll (area relativa) sao os 
seguintes: 

II: 7,62; 7,41 multipletos (15) 

4,19 multipleto (4) 

III: 7,70; 7,32 multipletos (15) 

3,39 singleto (2) 

b. Quando uma solugao de I em tolueno e aquecida ao refluxo 
com l,l-bis(difenilfosfino) metano, um produto incolor IV 
e formado com as seguintes propriedades: IV: 2036, 1959, 
1914 cm -1 . A analise elementar (precisao ate <0,3%): 
35,87% C; 2,73% H 

c. I reage rapidamente com o Ion dimetilditiocarbamato 
S 2 CN(CH 3 ) 2 - em solugao para formar Re(CO) 5 Br + V, um 
produto que nao contem um atomo de metal. Este produto 
nao tern bandas infravermelhas entre 1700 e 2300 cm -1 . 
No entanto, ele mostra bandas moderadamente intensas em 
977 e 1500 cm -1 . O espectro !ll RMN de V mostra bandas 
em 8 3,91 (tripleto), 3,60 (tripleto), 3,57 (singleto) e 3,41 
(singleto). (Veja G. L. Miessler, S. Kim, R. A. Jacobson, 
R. J. Angelici, Inorg. Chem., 1987, 26, 1690.) 

14.19 O complexo I no problema anterior pode ser sintetizado a 
partir de Re(CO) 5 Br e 2-bromoetanol em solugao de oxido de 
etileno com NaBr solido presente. Sugira um mecanismo para 
a formagao do ligante carbeno. 

14.20 BrCH 2 CH 2 CH 2 Mn(CO) 5 e formado pela reagao de [Mn(CO) 5 ] - 
com 1,3-dibromopropano. No entanto, a reagao nao para ai. O 
produto reage com [Mn(CO) 5 ] - adicional para produzir um 
complexo carbeno. Proponha uma estrutura para este com¬ 
plexo e sugira um mecanismo para a sua formagao. 

14.21 Uma carbonial metal acila (R —C(=0)M(CO) JC ) e em geral 
mais facil de protonar do que uma carbonila metalica ou uma 
cetona organica, como a acetona. Sugira uma explicagao. 

14.22 Mostre como os complexos de metais de transigao poderiam 
ser usados para efetuar as seguintes smteses: 

a. Acetaldeldo a partir de etileno 

b. CH 3 CH 2 COOCH 3 a partir de CH 3 CH 2 C1 

c. CH 3 CH 2 CH 2 CH 2 CHO a partir de CH 3 CH 2 CH=CH 2 

d. PhCH 2 CH 2 CH 2 CHO a partir de um alceno (Ph=fenila) 
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14.23 O complexo Rh(H)(CO) 2 (PPh 3 ) 2 pode ser usado na smtese 
catalitica de n-pentanal a partir de um alceno tendo um car- 
bono a menos. Proponha um mecanismo para este processo. 
De uma designag&o apropriada para cada tipo de pas so de 
reagao (como por exemplo adigao oxidativa ou migragao da 
alquila) e identifique a especie catalitica. 

14.24 E possfvel sintetizar o seguinte aldefdo a partir de um alceno 
com 5 carbonos apropriado usando um catalisador de metal de 
transigao adequado: 

CHo O 

i ii 

h 3 c—ch 2 —ch—ch 2 —c—h 

Mostre como esta smtese poderia ser efetuada cataliticamente. 

Identifique a especie catalitica. 

14.25 Preveja os produtos, se os seguintes compostos sofrem meta- 
tese: 



c. 1-buteno + 2-buteno 

d. 1,7-octadieno 


14.26 O complexo (CO) 5 M=C(C 6 H 5 ) 2 [M = metal de transigao da 
terceira fileira] pode catalisar ROMP de 1-metilciclobuteno. 
Identifique M, mostre os passos iniciais neste processo e iden¬ 
tifique claramente a estrutura do polfmero. 

14.27 Um dos experimentos classicos no desenvolvimento da meta- 
tese da olefina foi a metatese de “duplo cruzamento” na qual 
uma mistura de cicloocteno, 2-buteno e 4-octeno passa por 
metatese 

a. Quais produtos seriam esperados dessa metatese? 

b. Como a formagao destes produtos diferiria nos mecanis- 
mos emparelhados e nao emparelhados? (Veja T. J. Katz, J. 
McGinness, J. Am. Chem. Soc ., 1975, 97, 1592.) 

14.28 O complexo (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Zr(CH 3 ) 2 reage com o borano alta- 
mente eletrofflico HB(C 6 F 5 ) 2 para formar um produto tendo 
estequiometria (CH 2 )[HB(C 6 F 5 ) 2 ] 2 [(C 5 H 5 ) 2 Zr], e o produto e 
um exemplo raro de carbono pentacoordenado. 

a. Sugira uma estrutura para este produto. 

b. Um isomero deste produto, [(C 5 H 5 ) 2 ZrH] + [CH 2 
{B(C 6 F 5 ) 2 } 2 (ju-H)] - , foi proposto como um potencial 
catalisador de Ziegler-Natta. Sugira um mecanismo pelo 
qual este isomero pode servir como tal catalisador. 

(ver R. E. von H. Spence, D. J. Parks, W. E. Piers, M. MacDon¬ 
ald, M. J. Zaworotko, S. J. Rettig, Angew. Chem., Int. Ed., 1995, 

34, 1230.) 

14.29 Complexos de nitreto de tungstenio terminal contendo liga- 
goes W=N foram relatados como catalisadores da metatese 
cruzada nitrila-alcino (NACM) atraves de um mecanismo 
que tern paralelos com o mecanismo nao emparelhado para a 
metatese da olefina (A. M. Geyer, E. S. Weidner, J. B. Gary, 
R. L. Gdula, N. C. Kuhlmann, M. J. A. Johnson, B. D. Dunietz, 
J. W. Kampf, J. Am. Chem. Soc., 2008, 130, 8984). Quando 
p-metoxibenzonitrila e 3-hexina misturavam-se na presenga 
do candidato a catalisador N=W(OC(CF 3 ) 2 Me) 3 (DME), 
observaram-se dois produtos principais atribufveis a metatese. 


a. Resuma o mecanismo NACM, conforme descrito na referencia. 

b. Justifique a formagao dos dois produtos e sugira qual foi 
formado primeiro. 

14.30 Em baixa temperatura e pressao, uma reagao de fase gasosa 
pode ocorrer entre o tolueno e os atomos de ferro. O produto, 
um composto sandufche bastante instavel, reage com o etileno 
para produzir um composto X. O composto X decompoe-se em 
temperatura ambiente liberando etileno. A - 20 °C reage com 
P(OCH 3 ) 3 produzindo Fe(tolueno)[P(OCH 3 ) 3 ] 2 . Sugira uma 
estrutura para o composto X. (ver U. Zenneck, W. Frank, 
Angew. Chem., Int. Ed., 1986, 25, 831.) 

14.31 A reagao de RhCl 3 • 3H 2 0 com tri-o -tolilfosfina em etanol a 
25 °C produz um complexo azul esverdeado I (C 42 H 42 P 2 Cl 2 Rh) 
que tern v(Rh —Cl) a 351 cm -1 e /i e ^= 2,3 BM. A uma tem¬ 
peratura mais elevada, um complexo amarelo II diamagnetico 
que tern uma relagao 1:1 de Rh:Cl e formado com uma banda 
intensa proxima de 920 cm -1 . A adigao de NaSCN a II substi- 
tui Cl por SCN dando um produto III, com o seguinte espectro 
de l R RMN: 


1 Deslocamento 

1 quimico 

Area relativa 

Tipo 

6,9-7,5 

12 

Aromatico 

3,50 

1 

Dupleto de 1:2:1 
tripletos 

2,84 

3 

Singleto 

2,40 

3 

Singleto 

O tratamento de II com NaCN produz um ligante fosfina IV 
com a formula empfrica de C 21 H 19 P e um peso molecular de 
604. IV tern uma banda de absorgao em 965 cm -1 e o seguinte 

espectro 1 H RMN: 



Deslocamento 

qufmico 

Area relativa 

Tipo 

7,64 

1 

Singleto 

6,9-7,5 

12 

Aromatico 

2,37 

6 

Singleto 


Determine as formulas estruturais de compostos I ate IV e jus¬ 
tifique com o maximo de dados possfvel. (Ver M. A. Bennett, 
R A. Longstaff, J. Am. Chem. Soc., 1969, 91, 6266.) 


14.32 A metatese de fechamento de anel (RCM) nao esta restrita 
aos alcenos. Reagoes semelhantes tambem sao conheci- 
das para os alcinos. O complexo alquilidina de tungstenio 
W(=CCMe 3 )(OCMe 3 ) 3 tern sido usado para catalisar tais rea¬ 
goes. Preveja as estruturas dos produtos cfclicos por metatese de 

a. [MeC = (CH 2 ) 2 OOC(CH 2 )] 2 

b. MeC = (CH 2 ) 8 COO(CH 2 ) 9 C = CMe 

(ver A Fiirstner, G. Seidel, Angew. Chem., Int. Ed., 1998, 37, 
1734.) 

14.33 Mais de duas decadas se passaram entre o desenvolvimento de 
um processo catalftico homogeneo para a produgao de acido 
acetico no final da decada de 1960 e o surgimento de eviden¬ 
ces experimentais convincentes para o intermediary princi¬ 
pal [CH 3 Rh(CO) 2 I 3 ]“ (Figura 14.20). Descreva as evidencias 
apresentadas por este intermediary. (A. Haynes, B. E. Mann, 
D. J. Gulliver, G. E. Morris, P. M. Maitlis, J. Am. Chem. Soc., 
1991, 113, 8567.) 

14.34 O composto Fe(CO) 4 I 2 reage com cianeto em solugao de meta- 
nol para formar o complexo A, que tern bandas IV intensas 
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em 2096 e 2121 cm -1 e bandas menos intensas em 2162 e 
2140 cm -1 . A reagao de A com cianeto adicional produz B. O 
ion B tambem tem dois pares de bandas infravermelhas, um 
par mais intenso em 1967 e 2022 cm -1 e um par menos intenso 
em 2080 e 2106 cm -1 . Nem A nem B contem iodo. Proponha 
as estruturas de A e B. (Ver J. Jiang, S. A. Koch, Inorg. Chem., 
2002, 41, 158.) 

14.35 O cation 1 reage com o ion HB(sec-C 4 H 9 ) 3 ~, uma fonte poten- 
cial de hidreto, para formar 2. Os dados a seguir sao relatados 
por 2: 



1 


IV: bandas fortes em 1920, 1857 cm ] . 
l H RMN: deslocamento quimico (area relativa): 

5,46 (2) 

5,28 (5) 

5,15 (3) 

4,22 (2) 

1,31 (27) 

Alem disso, acredita-se que um pequeno pico seja escondido 
sob outros picos. 

13 C RMN: ressonancia em 236,9 ppm, sete picos adicionais e 
clusters de picos entre 32,4 e 115,7 ppm. Proponha uma estru- 
tura para 2 e justifique o maximo possivel os dados experimentais. 


(Ver I. Amor, D. Garcia-Vivo, M. E. Garcia, M. A. Ruiz, D. Saez, 
H. Hamidov, J. C. Jeffery, Organometallies, 2007, 26, 466.) 

14.36 As vezes um complexo organometalico pode agir como o 
intermediary na srntese de compostos organicos. O composto 
heterociclico (TBS), mostrado abaixo, reagiu com LiBH(C 2 H 5 ) 3 
para formar X, um anel sem halogenio. Quando X foi tratado 
com Cr(CO) 3 (CH 3 CN) 3 , seguido da reagao com HF • piridina, 
formou-se o complexo de metal de transigao Y, que tinha fortes 
absorgoes em 1.898 e 1.975 cm -1 . A adigao de trifenilfosfina 
produziu um novo complexo de metal de transigao mais o anel 
heterociclico Z. O espectro NMR l K de Z mostrou quatro 
picos unicos de igual intensidade entre 8 6,4 e 7,8 ppm, um 
quarteto em 4,9 ppm e um tripleto em 8,44 ppm. Proponha 
estruturas para X, Y e Z. (Ver A. J. V. Marwitz, M. H. Matus, 
L. N. Zakharov, D. A. Dixon, S-H. Liu, Angew. Chem., Int. 
Ed., 2009, 48, 973.) 

/Cl 

TBS = tert-butildimetilsililalilamina 

A’BS 

14.37 Quando o hexaiodobenzeno, C 6 I 6 , reage com diferrocenilzinco, 
[(i 7 5 -C 5 H 5 )FeC 5 H 4 ] 2 Zn, um dos produtos tem uma proporgao 
C para atomo de Fe exatamente 10% maior que no ferroceno 
e uma proporgao H para atomo de Fe 10% menor do que no 
ferroceno. O produto nao contem elementos que nao sejam 
os que ocorrem no ferroceno. Sugira uma estrutura para este 
produto. (Ver Y. Yu, A. D. Bond, P. W. Leonard, U. J. Lorenz, 
T. V. Timofeeva, K. P. C. Vollhardt, G. D. Whitener, A. A. 
Yakovenko, Chem. Commun., 2006, 2572.) 
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Comparagao entre o grupo dos 
elementos representatives e a 
qufmica organometalica 

E comum tratar a qufmica organica e inorganica como topicos separados e, dentro da qufmica 
inorganica, considerar separadamente a qufmica dos compostos do grupo dos elementos repre¬ 
sentatives e dos compostos organometalicos, como geralmente foi feito ate agora neste texto. No 
entanto, podemos fazer reflexoes valiosas tragando paralelos entre essas diferentes classificagoes 
de compostos. Esse exame leva a uma compreensao mais aprofundada dos compostos compara- 
dos e pode sugerir novas reagoes ou compostos qufmicos. O objetivo deste capftulo e considerar 
varias destas comparagoes, especialmente entre o grupo dos elementos representativos e os 
compostos organometalicos. 

15.1 O grupo dos elementos representativos em compara- 
$ao com os complexos binarios carbonila 

As comparagoes dentro da qufmica do grupo dos elementos representativos ja foram discutidas 
em capftulos anteriores. Elas inclufram as semelhangas e as diferengas entre a borazina e o ben- 
zeno, a instabilidade relativa dos silanos em comparagao aos alcanos e as diferengas na ligagao 
em especies diatomicas heteronucleares e homonucleares, tais como o isoeletronicos N 2 e CO. 
Em geral, esses paralelos centraram-se em torno das especies isoeletronicas. Semelhangas tam- 
bem ocorrem entre o grupo dos elementos representativos e as especies de metais de transigao 
que sao eletronicamente equivalentes, especies que exigem o mesmo numero de eletrons para 
alcangar uma configuragao de Valencia preenchida. 1 Por exemplo, um atomo de halogenio, que 
falta um eletron na camada de Valencia para atingir o octeto, pode ser considerado eletronica¬ 
mente equivalente a Mn(CO) 5 , uma especie de 17 eletrons com um eletron a menos que uma 
configuragao de 18 eletrons. Nesta segao, vamos discutir resumidamente alguns paralelos entre 
atomos e ions do grupo dos elementos representativos e os complexos carbonila binarios eletro¬ 
nicamente equivalentes. 

Muito da qufmica dos elementos representativos e das especies de carbonila metalica pode 
ser racionalizado a partir da maneira como essas especies podem obter configuragoes de subnfvel 
fechado (octeto ou 18 eletrons). Esses metodos para alcangar configuragoes mais estaveis serao 
ilustrados para as seguintes especies eletronicamente equivalentes: 


Eletrons faltando para 
um subnfvel preenchido 

Exemplos de especies eletronicamente equivalentes 

Elementos representativos 

Carbonila metalica 

1 

Cl, Br, I 

Mn(CO) 5 Co(CO) 4 

2 

S 

Fe(CO) 4 Os(CO) 4 

3 

P 

Co(CO) 3 , Ir(CO) 3 


Os atomos de halogenio, com um eletron a menos de um octeto da camada de Valencia, apre- 
sentam semelhangas qufmicas com as especies organometalicas com 17 eletrons. Algumas das 
semelhangas mais marcantes sao os paralelos entre os atomos de halogenio e Co(CO) 4 (Tabela 15.1). 
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Ambos podem chegar a configuragao eletronica do subnivel preenchido adquirindo um eletron 
ou por dimerizagao. Os dimeros neutros podem ser adicionados por intermedio de multiplas 
ligagoes carbono-carbono e sofrem desproporcionamento por bases de Lewis. Os anions de 
ambas as especies eletronicamente equivalentes tern uma carga 1- e podem se combinar com 
H + para formar acidos. Tanto HX (X = Cl, Br ou I) quanto HCo(CO) 4 sao acidos fortes em 
solugao aquosa. Ambos os tipos de anions formam precipitados com os ions de metal pesado, 
tais como Ag + em solugao aquosa. As comparagoes entre os atomos de halogenio com 7 eletrons 
e as especies de carbonila binaria com 17 eletrons sao suficientemente fortes para justificar a 
extensao do rotulo de pseudo-halogenios para essas carbonilas. 

Da mesma forma, especies do grupo dos elementos representativos com 6 eletrons apresen- 
tam semelhangas quimicas com especies organometalicas de 16 eletrons. Quanto aos halogenios 
e complexos organometalicos de 17 eletrons, muitas dessas semelhangas podem ser contabili- 
zadas com base nas maneiras pelas quais a especie pode adquirir ou compartilhar eletrons para 
atingir configuragoes de subnivel preenchido. Algumas semelhangas entre o enxofre e o Fe(CO) 4 
eletronicamente equivalente estao listadas na Tabela 15.2. 

O conceito de grupos eletronicamente equivalentes pode ser estendido para os elementos 
do grupo representativos com 5 eletrons (Grupo 15) e para as especies organometalicas com 
15 eletrons. Por exemplo, o fosforo e Ir(CO) 3 formam tetrameros tetraedricos (Figura 15.1). O 
Co(CO) 3 de 15 eletrons, que e isoeletronico com Ir(CO) 3 , pode substituir um ou mais atomos de 
fosforo no P 4 tetraedrico, como tambem e mostrado nessa figura. 

As comparagoes entre o grupo dos elementos representativos eletronicamente equivalentes e 
as especies organometalicas resumem uma quantidade consideravel de sua quimica. No entanto, 
as limitagoes destas coparagoes tambem devem ser reconhecidas. Por exemplo, os compostos 
de grupo dos elementos representativos, tendo subniveis expandidos (atomos centrais excedendo 
uma contagem de 8 eletrons) podem nao ter analogos organometalicos. Os analogos organome¬ 
talicos de IF ? e XeF 4 nao sao conhecidos. 


TABELA 15.1 Paralelos entre Cl e Co(CO) 4 


Caracterfstica 

Exemplos 

Exemplos j 

Ion de carga 1- 

CL 

[Co(co) 4 r 

Especie dimerica 
neutra 

C1 2 

[Co(CO) 4 ] 2 

Acido hidroalico 

HC1 (acido forte em solugao aquosa) 

HCo(CO) 4 (acido forte em solugao aquosa) 3 

Formagao de 
compostos inter- 
-halogenios 

Br 2 + Cl 2 2 BrCl 

I 2 + [Co(CO) 4 ] 2 -> 2 ICo(CO) 4 

Formagao de sais 
de metais pesados, 
de baixa solubili- 
dade em agua 

AgCl 

AgCo(CO) 4 

Adigao de especies 
insaturadas 

Cl Cl 

1 1 

C1 2 +H 2 C = CH 2 - > H— C — C —H 

i i 

H H 

F F 

1 1 

[Co(CO) 4 ] 2 +F 2 C = CF 2 - > (CO) 4 Co — C — C — Co(CO) 4 

1 1 

F F 

Desproporciona¬ 
mento por bases 
de Lewis 

Cl 2 + N(CH 3 ) 3 -> [C1N(CH 3 ) 3 ]C1 

[Co(CO) 4 ] 2 + C 5 H 10 NH -> [(CO) 4 Co(HNC 5 H 10 )][Co(CO) 4 ] 

Piperidina 


a Entretanto, HCo(CO) 4 e apenas ligeiramente soluvel em agua. 
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tabela 15.2 Paralelos entre enxofre e Fe(CO ) 4 


I Caracteristica 



Exemplos 


Ion de carga 2- 

S 2 - 


[Fe(CO) 4 ] 2 - 


Composto neutro 

S 8 


Fe 2 (CO) 9 , [Fe(CO) 4 ] 3 

Hidreto 

H 2 S: 

pK x = 7,24 
pK 2 = 14,92 a 

H 2 Fe(CO) 4 : 

pK x = 4,44 a 
pK 2 = 14 

Aduto fosfina 

Ph 3 PS 


Ph 3 PFe(CO) 4 


Compostos polimeri- 
cos de mercurio 

/ S \ / 

Hg 

s x s s 

X Hg / X Hg / X 

(CO) 4 (CO) 4 

/ Fe \ / Fe \ 

Hg 

(CO) 4 

/ Fe \ 

Hg 

Composto com 
etileno 

/ S \ 

H 2 C-CH 2 

Sulfito do etileno 

(CO) 4 

Fe 

1 

H 2 C = CH 2 

complexo 7 t 



a Valores de pK em solugao aquosa a 25 °C. 


Os complexos organometalicos de ligantes significativamente mais fracos do que o CO 
na serie espectroquimica nao podem seguir a regra dos 18 eletrons e podem se comportar de 
forma bastante diferente das especies do grupo dos elementos representativos, eletronicamente 
equivalentes. Alem disso, a reaqao na quimica de compostos organometalicos pode ser muito 
diferente da dos compostos do grupo dos elementos representativos. Por exemplo, a perda de 
ligantes como CO e muito mais comum na quimica dos organometalicos do que as dissociates 
de ligantes na quimica do grupo dos elementos representativos. Portanto, como em qualquer 
esquema baseado em uma estrutura tao simples quanto a contagem de eletrons, o conceito de 
grupos eletronicamente equivalentes tern suas limitaqoes. Contudo, serve como pano de fundo 
valioso para uma maneira versatil de procurar paralelos entre a quimica do grupo dos elementos 
representativos e a quimica dos organometalicos: o conceito de grupos isolobais. 


P 



15.2 A analogia isolobal 

Uma importante contribuiqao para o entendimento das comparaqoes entre a quimica organica e 
a inorganica foi o conceito dos fragmentos moleculares isolobais, descrito elaboradamente por 
Roald Hoffmann, em seu discurso de recebimento do Nobel de 1981. Hoffmann 2 definiu que os 
fragmentos moleculares seriam isolobares 

se o numero, as propriedades de simetria, aproximasse a energia e a forma dos 
orbitais de fronteira e o numero de eletrons neles fosse semelhante - nao identico, 
mas semelhante. 

Para ilustrar essa definiqao, compararemos os fragmentos de metano com os fragmentos 
de um complexo de metal de transiqao octaedrico, ML 6 . Para simplificar, vamos considerar 
apenas a ligaqao a entre o metal e os ligantes. 1 Os fragmentos a serem discutidos encontram-se 

na Figura 15.2. 

Os compostos de origem tern configuraqao eletronica da camada de Valencia preenchida, 
um octeto para CH 4 e 18 eletrons para ML 6 (Cr(CO) 6 e um exemplo de tal composto ML 6 ). 
Dentro do modelo de hibridizaqao, o metano usa orbitais hibridos sp 3 na ligaqao, com 8 eletrons 
ocupando pares ligantes formados a partir de interaqoes entre os orbitais hibridos e orbitais Is 
no hidrogenio. O metal em ML 6 usa hibridos d 2 sp 3 na ligaqao com os ligantes (o d z 2 e d x 2 _f 
contribuem para estes hibridos para interaqoes cr), com 12 eletrons ocupando orbitais ligantes e 
6 eletrons essencialmente nao ligantes ocupando orbitais d , d xz e d . 


\\/ 

Ir 

/l\ 


\l/ 

Co 


v 


\i/ 

Co 

^Co^UcoC. 

// \x 


o 


o 


• = CO terminal 


1 O modelo pode ser refinado ainda mais para incluir interagoes 77 entre os orbitais d.d Y7 e d_ com ligantes tendo orbi- 

xy x z yz 

tais aceptores e/ou doadores adequados. 


FIGURA 15.1 P 4 ,[lr(CO) 3 ] 4 , 
P 3 [Co(CO) 3 ]eCo 4 (CO) 12 . 
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FIGURA 15.2 Orbitais de 
fragmentos octaedricos e 
tetraedricos. 
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Os fragmentos moleculares contendo menos ligantes do que os poliedros de origem, agora 
podem ser descritos. Para efeitos da analogia, consideraremos que esses fragmentos preservam 
a geometria dos ligantes remanescentes. 

No fragmento CH 3 de 7 eletrons, tres dos orbitais sp 3 do carbono estao envolvidos na ligagao 
cr com os hidrogenios. O quarto hibrido e ocupado isoladamente e em uma energia mais alta do 
que pares ligantes a de CH 3 (Figura 15.2). Esta situagao e semelhante ao fragmento Mn(CO) 5 
de 17 eletrons. As interagoes a entre os ligantes e Mn neste fragmento podem ser consideradas 
como envolvendo cinco orbitais hibridos d 2 sp 3 do metal. O sexto hibrido e ocupado isoladamente 
e em uma energia mais alta do que os cinco orbitais ligantes cr. 

Como mostrado na Figura 15.2, cada um desses fragmentos tern um unico eletron em um 
orbital hibrido no sitio vacante do poliedro de origem. Esses orbitais sao suficientemente seme- 
lhantes para se enquadrarem na definigao de isolobar de Hoffmann. Usando o simbolo de 
Hoffmann para designar os grupos como isolobares, podemos escrever 

H L L 

ch 3 -***- ml 5 h ,.xQ ^ L L 7fO 

H L 

Da mesma forma, CH 2 de 6 eletrons e ML 4 de 16 eletrons sao isolobares. Esses fragmentos 
tern 2 eletrons a menos do que um octeto de submvel preenchido ou configuragao de 18 eletrons, 
entao eles sao eletronicamente equivalentes. Cada um tern dois orbitais hibridos isoladamente 
ocupados nos sitios que, caso contrario, seriam vacantes. A ausencia de um terceiro ligante 
similarmente da um par de fragmentos isolobares, CH com 5 eletrons e ML 3 com 15 eletrons. 
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Para resumir, 



Organico 

Inorganico 

Exemplo de 
organometalico 

Vertices faltando 
no poliedro 
principal 

Eletrons faltando 
para um subnivel 
preenchido 

Origem 

ch 4 

ml 6 

Cr(CO) 6 

0 

0 

Fragmentos 

ch 3 

ML 5 

Mn(CO) 5 

1 

1 


<N 

X 

u 

ml 4 

Fe(CO) 4 

2 

2 


CH 

ml 3 

Co(CO) 3 

3 

3 


Esses fragmentos podem ser combinados em moleculas. Dois fragmentos de CH 3 formam 
etano, e dois fragmentos de Mn(CO) 5 formam (OC) 5 Mn—Mn(CO) 5 . Alem disso, esses fragmen¬ 
tos organicos e organometalicos podem ser combinados para produzir H 3 C—Mn(CO) 5 . 


H 



H 



H 


H* 


X—C 


H 

/> H 


\ 


H 


H 



c c o -c 


OC—Mn- 

r 'l 

' C C 

o 


°c c° 

\ / 

Mn — CO 


O 


O 


O 



O n 

C C° ? H 


OC—Mn- 

<VI 

0 s 


r, 

c 


H 


Os paralelos organicos e organometalicos nao sao sempre assim completes. Por exemplo, 
embora dois fragmentos de CH 2 de 6 eletrons formem o etileno, H 2 C=CH 2 , o dimero neutro do 
Fe(CO) 4 isolobar e conhecido apenas como uma especie transitoria, obtida fotoquimicamente 3 
a partir de Fe 2 (CO) 9 . n No entanto, tanto CH 2 quanto Fe(CO) 4 formam aneis de tres membros, 
ciclopropano e Fe 3 (CO) 12 . Embora o ciclopropano seja um trimero de tres fragmentos de CH 2 , 
Fe 3 (CO) 12 tern duas pontes carbonilas e, portanto, nao e um trimero perfeito de Fe(CO) 4 . O 
isoeletronico Os 3 (CO) 12 , por outro lado, e uma combinagao trimerica de tres fragmentos de 
Os(CO) 4 , que sao isolobares com Fe(CO) 4 e CH 2 e podem ser corretamente descritos como 
[Os(CO) 4 ] 3 . 



C 3 H 6 Fe 3 (CO) 12 Os 3 (CO) 12 

• = carbonila terminal 


As especies isolobares Ir(CO) 3 , Co(CO) 3 , CR (R = H, alquila, arila) e P tambem podem 
ser combinadas de varias maneiras diferentes. Como mencionado anteriormente (Figura 15.1), 
Ir(CO) 3 , um fragmento de 15 eletrons, forma [Ir(CO) 3 ] 4 , que tern simetria T d (Figura 15.1). O 


11 E interessante que o dianion [Fe 2 (CO) 8 ] 2_ seja conhecido. Ele possui dois centres de Fe trigonais bipiramidais e uma 
ligaqao simples entre os atomos de ferro (J. M. Cassidy, K. H. Whitmire, G. J. Long, J. Organomet. Chem., 1992, 427, 
355). As ligaqoes metal-metal sao discutidas na Seqao 15.3). 
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complexo isoeletronico Co 4 (CO) 12 tem uma matriz quase tetraedrica de atomos de cobalto, mas 
tem tres pontes carbonilas e assim, simetria C 3y (Figura 15.1). Tambem sao conhecidos compos- 
tos que tem uma estrutura tetraedrica central, com um ou mais fragmentos Co(CO) 3 substituidos 
pelo fragmento isolobar CR, conforme mostrado na Figura 15.3. Isso e semelhante a substituigao 
de atomos de fosforo no tetraedro P 4 por fragmentos de Co(CO) 3 ; P e isolobar com CR. 


(CO) 3 

Co 


R 

C 


(OC) 2 Cq^p\—Co(CO) 2 

i i 

qC — Co-C 
(CO) 2 ° 


c 

(OC) 3 Co—^-Co(CO) 3 
Co 

(CO) 3 


R 

C 


RC—^-Co(CO) 3 
Co 

(CO) 3 


R 

C 




3 



FIGURA 153 Estruturas resultantes das combina^oes de Co(CO) 3 e CR isolobares (R=CH 3 ). 


15.2.1 Extensoes da analogia 

O conceito de fragmento isolobar pode ser estendido para incluir especies carregadas, ligantes 
diferentes de CO e fragmentos organometalicos que nao se baseiam na geometria octaedrica. 
Algumas maneiras de estender os paralelos dos isolobares sao resumidas a seguir: 

1. A definigao de isolobar pode ser ampliada para fragmentos isoeletronicos com o mesmo 
numero de coordenagao. Por exemplo, uma vez que 

Re(CO) 5 

Mn(CO) 5 -+v*~ CH 3 , [Fe(CO) 5 ] + CH 3 
[Cr(CO) 5 ]- 

(fragmento de (fragmento de (fragmento de (fragmento de 

17eletrons) 7eletrons) 17eletrons) 7eletrons) 

2. Ganho ou perda de eletrons de dois fragmentos isolobares produz fragmentos isolobares. 
Por exemplo, uma vez que 

Cr(CO) 5 

Mn(CO) 5 CH 3 , Mo(CO) 5 CH 3 + 

W(CO) 5 


(fragmento de 

(fragmento de (fragmento de 

(fragmento de 

17 eletrons) 

7 eletrons) 16 eletrons) 

6 eletrons) 


Fe(CO) 5 



Ru(CO) 5 

CH 3 


Os(CO) 5 



(fragmento de 

(fragmento de 


18 eletrons) 

8 eletrons) 


Todos esses exemplos sao de um ligante a menos do que o complexo de origem. Por exemplo, 
Fe(CO) 5 e isolobar com CH 3 “, porque ambos tem subniveis preenchidos de eletrons e ambos 
tem um vertice a menos do que o poliedro de origem. Por outro lado, Fe(CO) 5 e CH 4 nao sao 
isolobares. Ambos tem subniveis eletronicos preenchidos (18 e 8 eletrons, respectivamente), 
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mas CH 4 tem todos os vertices do tetraedro ocupados, enquanto o fragmento Fe(CO) 5 tem 
um vertice vacante com base no octaedro de origem. 111 

3. Outros doadores de 2 eletrons sao tratados da mesma forma que CO: IV * 

Mn(CO) 5 Mn(PR 3 ) 5 [MnCl 5 ] 5 ' Mn(NCR) 5 CH 3 


4. Considera-se que os ligantes T7 5 -C 5 H 5 e t 7 6 -C 6 F1 6 ocupem tres sitios de coordena£ao e sejam 
doadores de 6 eletrons: v 


(r, 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 

(r, 6 -C 6 H 6 )Mn(CO) 2 


[Fe(CO) 5 ] + 


Mn(CO) 5 (fragmentos de 17 eletrons) 


(r, 5 -C 5 H 5 )Mn(CO) 2 

(r, 6 -C 6 H 6 )Cr(CO) 2 


[Mn(CO) 5 ] + 


Cr(CO) 5 (fragmentos de 16 eletrons) 


5. Os fragmentos octaedricos de formula ML^ (onde M tem uma configura^ao d x ) sao isolo- 
bares com fragmentos quadrado-planares de formula ML n _ 2 (onde M tem um configuragao 
d x + 2 e L e um doador de 2 eletrons): 

Fragmentos octaedricos Fragmentos quadrado-planares 


ML n ML n —2 

Cr(CO) 5 [PtCl 3 ]“ 

d 6 d 8 


Fe(CO) 4 

J 8 




Pt(PR 3 ) 2 

d m 


A quinta dessas extensoes de analogia isolobar e sofisticada e merece mais explicagao. 
Vamos considerar dois exemplos, o paralelismo entre os fragmentos d 6 ML 5 (octaedrico) e J 8 
ML 3 (quadrado planar) e os paralelos entre os fragmentos d 8 ML 4 (octaedrico) e d 10 ML 2 (qua- 
drado planar). Os fragmentos ML 3 e ML 2 , de uma estrutura de origem quadrado-planar sao 
mostrados na Figura 15.4, com orbitais hibridos dsp 2 utilizados para a forma^ao da liga^ao. Os 
fragmentos de uma molecula ML 4 quadrado planar sao comparados com os fragmentos de uma 
molecula ML 6 octaedrica (Figura 15.2). 

Um fragmento d 8 ML 3 quadrado-planar, como [PtCl 3 ]“, tem um lobulo vacante de um 
orbital nao ligante hibrido como seu LUMO. Ele e comparavel ao LUMO de um fragmento d 6 
ML 5 de um octaedro (por exemplo, Cr(CO) 5 ): 





L 


Cr( CO) 5 


Um fragmento d 8 como [PtCl 3 ]“ seria, portanto, isolobar com Cr(CO) 5 e outros fragmentos 
ML 5 , desde que o lobo vacante em cada caso tivesse energia adequada. VI 

Um fragmento d 10 ML 2 como Pt(PR 3 ) 2 teria dois eletrons de Valencia a mais do que d 8 PtCl 2 
(Figura 15.4). Esses eletrons sao considerados como ocupando dois orbitais hibridos nao ligantes. 
Essa situa^ao e muito comparavel ao fragmento Fe(CO) 4 (Figura 15.2). Cada complexo tem dois 
lobulos isoladamente ocupados: 


III Embora a geometria de origem para o fragmento Fe(CO) 5 seja o octaedro dentro de um contexto isolobar, e importante 
mencionar que existe o Fe(CO) 5 de 18 eletrons como um complexo trigonal bipiramidal estavel. 

IV Hoffmann usa o metodo A de contagem de eletrons, no qual o cloreto e considerado um doador de 2 eletrons carregado 
negativamente. 

v i 7 5 -C 5 H 5 e considerado o C 5 H 5 - doador de 6 eletrons. 

VI Os orbitais ocupados mais altos de ML 3 tem energias semelhantes. Para uma analise detalhada das energias e simetrias 
do MF 5 , MF 3 e outros fragmentos, consulte M. Elian, R. Hoffmann, Inorg. Chem., 1975, 14, 1058, e T. A. Albright, R. 
Hoffmann, J. C. Thibeault, D. F. Thorn, J. Am. Chem. Soc., 1979, 101, 3801. 
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FIGURA 15.4 Comparagao de fragmentos quadrado-planares com fragmentos octaedricos. VN 



Pt( PR 3 ) 2 


L 



L 


Fe( CO) 4 


Os fragmentos isolobares contendo ligantes CO e rj 5 -C 5 R 5 sao apresentados na Tabela 15.3. 


EXEMPLO 15.1 


Proponha exemplos de fragmentos isolobares organometalicos com CH 2 + . 

Aqui vamos nos limitar ao ligante CO e aos metais de transigao da primeira fileira. Outros 
ligantes e metais podem ser usados, com resultados igualmente validos. 

CH 2 + tern dois ligantes e 3 eletrons a menos do que seu composto de origem (CH 4 ). O 
fragmento octaedrico correspondente sera, portanto, uma especie de 15 eletrons com a 
formula ML 4 , dois ligantes e 3 eletrons a menos do que seu composto de origem, M(CO) 6 . 
Se L = CO, os quatro monoxidos de carbono contribuem com 8 eletrons, exigindo que o 
metal contribua com os outros 7. O metal d 1 de primeira fileira e Mn. O resultado global e 
CH 2 + -^Mn(CO) 4 . 

Outros fragmentos isolobares octaedricos podem ser encontrados, alterando-se o metal e a 
carga sobre o complexo. Uma carga positiva compensa um metal com um eletron a mais, e 
uma carga negativa compensa um metal com um eletron a menos: 

d 7 : Mn(CO) 4 d 8 : [Fe(CO) 4 ] + d 6 : [Cr(CO) 4 ]“ 

EXERCICIO 15.1 Para os itens seguintes proponha exemplos de fragmentos organometalicos 
isolobares que nao sejam apenas aqueles citados e os da Tabela 15.3: 


vn O diagrama para Cr(CO) 6 e fornecido na Figura 15.2. Os diagramas para Cr(CO) 5 e Cr(CO) 4 sao identicos aos de 
Mn(CO) 5 e Fe(CO) 4 , respectivamente, apos a remogao de um eletron do diagrama de Mn(CO) 5 e dois eletrons do dia¬ 
grama de Fe(CO) 4 
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a. Um fragmento isolobar com CH 2 + 

b. Um fragmento isolobar com CH - 

c. Tres fragmentos isolobares com CH 3 

EXERCICIO 15.2 Encontre os fragmentos organicos isolobares com cada uma das seguintes 
moleculas: 

a. Ni(77 5 -C 5 H 5 ) b. Cr(CO) 2 (ry 6 -C 6 H 6 ) c. [Fe(CO) 2 (PPh 3 )]- 


TABELA15.3 Exemplos de fragmentos isolobares 


Hidrocarbonetos neutros 

ch 4 

ch 3 

ch 2 

CH 

Fragmentos organometalicos isolobares 

Cr(CO) 6 

Mn(CO) 5 

Fe(CO) 4 

Co(CO) 3 

(Cp = t? 5 -C 5 H 5 ) 

[Mn(CO) 6 ] + 

[Fe(CO) 5 ] + 

[Co(CO) 4 ] + 

[Ni(CO) 3 ] 


CpMn(CO) 3 

CpFe(CO) 2 

CpCo(CO) 

CpNi 

Fragmentos de hidrocarbonetos 
anionicos obtidos pela perda de H + 

CH 3 “ 

ch 2 - 

CH“ 


Fragmentos organometalicos isolobares 

Fe(CO) 5 

Co(CO) 4 

Ni(CO) 3 


Fragmentos de hidrocarbonetos 
cationicos obtidos pelo ganho de H + 


ch 4 + 

ch 3 + 

ch 2 + 

Fragmentos organometalicos isolobares 


V(CO) 6 

Cr(CO) 5 

Mn(CO) 4 


Essas analogias nao estao limitadas a fragmentos organometalicos octaedricos e quadra- 
do-planares; argumentos semelhantes podem ser usados para derivar fragmentos de diferentes 
poliedros. Por exemplo, Co(CO) 4 , um fragmento de 17 eletrons de uma molecula trigonal bipi- 
ramidal e isolobar com Mn(CO) 5 , um fragmento de 17 eletrons de um octaedro: 



O 


OC —Mn 

° 8 



Exemplos de configuragao eletronica de fragmentos isolobares de poliedros, tendo de cinco 
ate nove vertices sao mostrados na Tabela 15.4. 


TABELA 15.4 Relacionamentos isolobares para fragmentos de poliedros 


Numero de coordenagao de metais de transigao 
para poliedro de cadeia principal 


Fragmento 

organico 

5 

6 

7 

8 

9 

Eletrons de Valencia do 
fragmento 

ch 3 

^-ml 4 

c/ 7 -ML s 

rf 5 -ML 6 

rf 3 -ML 7 

/'-MLg 

17 

ch 2 

c/ I0 -ML 3 

/-ML 4 

/’-MLj 

c/ 4 -ML 6 

J 2 -ML 7 

16 

CH 


/'-ML, 

c/ 7 -ML 4 

rf 5 -ML 5 

j 3 -ml 6 

15 


O leitor interessado e encorajado a consultar o discurso de recebimento do Nobel de 
Hoffmann para obter informagoes adicionais sobre como a analogia isolobar pode ser estendida 
a outros ligantes e geometrias. Um conceito mais recente, chamado isolobalidade autogena, 
classifica as especies como analogas com base nos orbitais vacantes na configuragao eletronica 
que tern o mesmo potencial ligante. 4 


Ni(CO) 2 

[Cu(CO) 2 ] + 


CH+ 


Fe(CO) 3 
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Fe 




FIGURA15.5 Metalocenos 
contendo aneis P 5 . 


15.2.2 Exemplos de aplica^oes da analogia 

A analogia isolobar pode ser estendida para qualquer fragmento molecular tendo orbitais de 
fronteira de tamanho, forma, simetria e energia adequadas. A compreensao dessas analogias 
inspira as pesquisas, sugerindo moleculas-alvo que possam parecer pouco ortodoxas a primeira 
inspegao. Por exemplo, o fragmento de 5 eletrons CH e isolobar com P e outros atomos do Grupo 
15. Isso sugere que moleculas contendo fosforo analogas aos complexos organometalicos con¬ 
tendo ligantes tt ciclicos como C 5 H 5 possam ser isolobares com os metalocenos disseminados, 
[(C 5 H 5 ) 2 M]^. De fato, nao somente o P 5 “, o analogo para o ion de ciclopentadieno C 5 H 5 “, pode 
ser preparado em solugao, 5 mas compostos sanduiche contendo aneis P 5 , tais como aqueles mos- 
trados na Figura 15.5 foram sintetizados. O primeiro deles, (77 5 -C 5 Me 5 )Fe(i7 5 -P 5 ), foi preparado 
a partir da reagao de [(i 7 5 -C 5 Me 5 )Fe(CO) 2 ] 2 com fosforo branco (P 4 ). 6 

Talvez o mais interessante de todos os analogos metalocenos de fosforo seja o metaloceno 
sem carbono, [(i 7 5 -P 5 ) 2 Ti] 2_ . Esse complexo, preparado pela reagao de [Ti(naftaleno) 2 ] 2_ com P 4 , 
contem aneis P 5 paralelos, eclipsados. vin O ligante P 5 neste e em outros complexos e um doador 
mais fraco, mas um aceptor substancialmente mais forte, do que o ligante ciclopentadienila. 

Outro exemplo, AuPPh 3 , um fragmento de 13 eletrons, possui um unico eletron em um 
orbital hibrido apontando para longe da fosfina. 7 Esse eletron esta em um orbital de simetria 
semelhante, mas maior energia do que o hibrido ocupado isoladamente no fragmento Mn(CO) 5 . 


Ph 

\ 


?,c° 


P—Au 


Ph 


✓ j 




Ph 


OC — Mn 

c 'l 

° g 


No entanto, AuPPh 3 pode combinar com o Mn(CO) 5 isolobar e CH 3 para formar 
(OC) 5 Mn—AuPPh 3 e H 3 C—AuPPh 3 . 

Um atomo de hidrogenio, com um unico eletron em seu orbital Is, pode ser visto como 
isolobar com especies como CH 3 , Mn(CO) 5 e AuPPh 3 . Nessa perspectiva, H 2 pode ser visto 
como analogo a CH 4 e HMn(CO) 5 . AuPPh 3 e H frequentemente apresentam comportamento 
surpreendentemente similar, tal como a sua capacidade para fazer pontes com os seguintes 
clusters de triosmio. 8 ’ 9 




Sao conhecidos mais exemplos do poder preditivo desta analogia na quimica da carbonila 
metalica, HCo(CO) 4 e Co(CO) 4 (AuPPh 3 ), bem como HMn(CO) 5 e Mn(CO) 5 (AuPPh 3 ). As apa- 
rentes limitagoes da analogia entre AuPPh 3 e H incluem [HTi(CO) 6 ]“ e HV(CO) 6 . Esses hidretos 
nao foram relatados, apesar da existencia de seu “primos” isolobares [Ti(CO) 6 (AuPEt 3 )] _( ^ 10 ^ e 
V(CO) 6 (AuPPh 3 ), n respectivamente, que foram preparados apesar de seu alto numero de coor- 
denagao. Tern sido salientado que as ligagoes metal-hidreto sao muitas vezes mais fracas do que 
as ligagoes de metais com ligantes AuPR 3 . 4 

Analogias isolobares encontram uma enorme utilidade para sugerir novos compostos. Uma 
pesquisa da literatura atual revela muitos exemplos dessa analogia, orientando os esforgos de 
pesquisa. 


vm E. Urnezius, W. W. Brennessel, C. J. Cramer, J. E. Ellis, P. von Rague Schleyer, Science, 2002, 295, 832. Para uma 
discussao sobre o desenvolvimento de complexos contendo ligantes compostos de atomos de Grupo 15, consulte M. 
Scheer, Dalton Trans., 2008, 4372. 
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EXEMPLO 15.2 


CH 3 e isolobar com Zn(r 7 5 -C 5 Me 5 ) de 17 eletrons (extensao 4 da analogia). 

CH 2 e isolobar com Ir(PPh 3 ) 2 (CS)Cl de 16 eletrons (comega com [Ir(CO) 4 ] + de 16 eletrons 
do octaedro de origem e substitui PPh 3 , Cl - e CS, respectivamente, por CO, extensao 2 da 
analogia). 

O reconhecimento destes fragmentos como isolobares foi explorado nas smteses de com- 
postos organometalicos, compostos de fragmentos isolobares com fragmentos de compostos 
conhecidos (exemplos na Figura 15.6) 12 




FIGURA 15.6 Compostos con- 
tendo fragmentos isolobares. 


15.3 Ligagoes metal-metal 

A formagao de ligagoes metal-metal foi descrita usando-se a analogia isolobar na Segao 15.2. 
Essas ligagoes diferem de outras no uso dos orbitais d em ambos os atomos. Alem das ligagoes 
a e 77 usuais, as ligagoes 8 sao possiveis em compostos de metais de transigao. Alem disso, a 
formagao de pontes por ligantes e a capacidade de formar clusters compostos colaboram para 
a grande variedade de estruturas contendo ligagoes metal-metal. Exemplos de compostos com 
ligagoes carbono-carbono, outro grupo de elementos representativos, e ligagoes simples, duplas 
e triplas metal-metal, com uma ligagao quadrupla metal-metal, sao mostrados na Figura 15.7. 
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FIGURA 15.7 Ligagoes simples, 
duplas, triplas e quadruplas. 
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Por aproximadamente um seculo, foram conhecidos compostos contendo dois ou mais ato- 
mos de metal. O primeiro deles a ser caracterizado corretamente continha ligantes que formavam 
pontes com os metais envolvidos. Os estudos cristalograficos por raios X por fim mostraram que 
os atomos de metal estavam muito afastados para serem provaveis participantes nas interagoes 
diretas dos orbitais metal-metal. 

A cristalografia de raios X demonstrou primeiro a possibilidade de ligagao direta metal- 
-metal em 1935, quando a estrutura de K 3 W 2 C1 9 foi relatada, que continha o ion [W 2 C1 9 ] 3- . Neste 
ion, foi encontrado que a distancia tungstenio-tungstenio (240 pm) era substancialmente menor 
do que a distancia interatomica no metal tungstenio (275 pm). 

A curta distancia entre os atomos de metais em [W 2 C1 9 ] 3- levantou pela primeira vez a 
possibilidade de orbitais metalicos participarem de interagoes ligantes. Alternativamente, a curta 
distancia tungstenio-tungstenio poderia ser interpretada como consequencia da formagao de 
pontes com ligantes. Perguntas sobre a estrutura eletronica e a ligagao metal-metal na serie 
[W 2 C1 9 ] 3- , [W 2 C1 9 ] 2- e [W 2 C1 9 ]“ foram revisitadas por meio das modernas tecnicas computacio- 
nais. 13 Este trabalho fornece evidencias da presenga de uma ligagao tripla tungstenio-tungstenio 
em [W 2 C1 9 ] 3 “. 

A evolugao da quimica das especies ligadas metal-metal foi estimulada pelas estruturas 
dos cristais de [Re 3 Cl 12 ] 3_ e [Re 2 Cl 8 ] 2- . 14 [Re 3 Cl 12 ] 3_ , inicialmente considerado como sendo 
ReCl 4 “ monomerico, foi mostrado em 1963 como um ion ciclico trimerico com distancias renio- 
-renio muito curtas (248 pm). No ano seguinte, durante um estudo sobre a sintese de complexos 
de tri-rutenio, foi sintetizado o [Re 2 Cl 8 ] 2_ dimerico. Esse ion tinha uma distancia metal-metal 
notavelmente curta (224 pm) e foi o primeiro complexo identificado como tendo uma ligagao 
quadrupla: 



Cl 

[Re 3 Cl 12 ] 3 - 


Cl C1 Cl/ Cl 

w _ r/ 

Re=Re 

// V'ci 

c fCl Cl 
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Durante as decadas seguintes, milhares de clusters compostos de metais de transigao foram 
sintetizados, incluindo centenas contendo ligagoes quadruplas e alguns que podem conter liga- 
goes qumtuplas. Portanto, temos de considerar como os atomos de metal podem ligar-se uns aos 
outros e, em particular, ate que altura podem chegar as ordens de ligagao entre metais. 


15.3.1 Multiplas ligagoes metal-metal 
Ligagdes quadruplas 

Os metais de transigao podem formar ligagoes simples, duplas, triplas ou quadruplas (ou ligagoes 
de ordem fracionaria) com outros atomos de metal. Como e possivel que se formem ligagoes 
quadruplas? Na quimica do grupo dos elementos representativos, os orbitais atomicos em geral 
podem interagir de um modo cr ou 7r, com a ordem de ligagao mais alta possivel de 3 sendo uma 
combinagao de uma ligagao cr e duas ligagoes tt. Quando dois atomos de metal de transigao 
interagem, as interagoes mais importantes sao entre seus orbitais d mais externos. Esses orbitais 
d podem se combinar para formar nao so orbitais cr e 77 , mas tambem orbitais 8 (delta), como 
mostrado na Figura 15.8. Se o eixo z for escolhido como o eixo internuclear, a interagao mais 
forte (envolvendo maior sobreposigao) sera a interagao cr entre os orbitais d z 2 . Em seguida em 
eficacia de sobreposigao estao os orbitais d xz e d yz , que formam os orbitais tt como resultado 
de interagoes em duas regioes no espago. A ultima e mais fraca dessas interagoes ocorre entre 
os orbitais d e d x 2 _ y 2 , que interagem em quatro regioes na formagao de orbitais 8 moleculares. 

As energias relativas dos orbitais moleculares resultantes sao mostradas esquematicamente 
na Figura 15.9. Na ausencia de ligantes, um fragmento M 2 teria cinco orbitais ligantes resul¬ 
tantes de interagoes d-d, com orbitais moleculares aumentando a energia na ordem cr, tt, 8, 
8*, 77* cr* como mostrado ao lado esquerdo da Figura 15.9. Em [Re 2 Cl 8 ] 2_ , nosso exemplo 
de ligagao quadrupla, a configuragao e eclipsada e exibe simetria D 4h . Para conveniencia, 
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FIGURA 15.$ Interagoes ligan- 
tes entre orbitais d de metais. 
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FIGURA 15.9 Energias relativas 
dos orbitais formados a partir 
de intera^oes entre orbitais d. 

Em complexos M 2 L 8 , um par de 
eletrons dos ligantes ocupa o or¬ 
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$ao d x 2 _ y2 do metal. 
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^Os=Os 

Cl 1 V'c, 
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podemos escolher que as ligagoes Re—Cl sejam orientadas nos pianos xz e yz. Os orbitais dos 
ligantes interagem mais fortemente com os orbitais dos metais apontandos em dire 9 ao a eles, 
nesse caso, os orbitais 8 e 5* provenientes principalmente dos orbitais atomicos d x 2_ y 2. IX A 
consequencia dessas intera 9 oes e a forma 9 ao de novos orbitais moleculares, como mostrado 
ao lado direito da Figura 15.9. As energias relativas desses orbitais dependem das intera 9 oes 
especificas metal-ligante. 

Em [Re 2 Cl 8 ] 2- , cada centro formal de Re(III) tern quatro eletrons d. Se os oito eletrons d 
para este ion sao colocados nos quatro orbitais de energia mais baixos mostrados na Figura 15.9 
(nao incluindo o orbital de baixa energia decorrente das intera 9 oes dj-f, ocupado por eletrons 
do ligante), a ordem de liga 9 ao total e 4, correspondente a - com a energia crescente - uma liga- 
9 ao a, duas liga 9 oes 8 e uma liga 9 ao 8. x Embora a liga 9 ao 8 seja mais fraca, e forte o suficiente 
para manter este ion em sua conforma 9 ao eclipsada. A fraqueza da liga 9 ao 8 e ilustrada pela 
pequena separa 9 ao na energia dos orbitais 8 e 5*. Essa diferen 9 a de energia, normalmente corres- 
ponde a energia da luz visivel, com a consequencia que complexos ligados mais quadruplamente 
sao vividamente coloridos: [Re 2 Cl 8 ] 2_ e o azul royal e [Mo 2 C1 8 ] 4_ e vermelho brilhante. Em 
compara 9 ao, os compostos do grupo dos elementos representativos tendo orbitais 8 preenchidos 
e 5* vacantes sao geralmente incolores (por exemplo, N 2 e CO), porque a diferen 9 a de energia 
entre esses orbitais situa-se comumente na parte ultravioleta do espectro. 

Os eletrons de Valencia dos metais adicionais povoam os orbitais 5* e reduzem a ordem de 
liga 9 ao. Por exemplo, [Os 2 Cl 8 ] 2- , uma especie de osmio(III) com um total de 10 eletrons d, tern 
uma liga 9 ao tripla. A ordem de liga 9 ao 8 neste ion e zero. Na ausencia de tal liga 9 ao, a geometria 
eclipsada — como encontrada em complexos quadramente ligados, tais como [Re 2 Cl 8 ] 2_ — esta 
ausente. A analise cristalografica por raios X mostrou que [Os 2 Cl 8 ] 2- e quase alternado (P 4d ), 
como seria de se esperar pelas considera 9 oes de RPECV. A geometria eclipsada em [Re 2 Cl 8 ] 2_ e 
uma prova da importancia da liga 9 ao 8 neste complexo. 

Da mesma forma, menos que 8 eletrons de Valencia tambem daria uma ordem de liga 9 ao 
inferior a 4. Exemplos de tais complexos sao mostrados na Figura 15.10. 

E importante lembrar que as energias relativas desses orbitais dependem das intera 9 oes 
metal-ligante e da geometria do metal, e consequentemente, alguns complexos variam em rela- 
9 ao ao padrao mostrado na Figura 15.9. Por exemplo, os estudos computacionais em [W 2 C1 9 ] 3- 
sugerem uma ordem de liga9ao 3 com base nos seis eletrons de Valencia do metal (cada metal 
e formalmente d 3 ) ocupando um orbital ligante cr e dois orbitais 8P. A estrutura eletronica e 
diferente daquela na Figura 15.9 nesses sistemas de “rosto compartilhado” [M 2 C1 9 ] Z_ . 

Multiplas liga 9 oes metal-metal podem ter efeitos dramaticos sobre as distancias de liga 9 ao, 
como medido por cristalografia de raios X. Uma maneira de descrever o encurtamento das dis¬ 
tancias interatomicas pelas liga 9 oes multiplas e comparar as distancias de liga 9 ao em liga 9 oes 
multiplas com as distancias para as liga 9 oes simples. As redoes dessas distancias sao as vezes 
chamadas de rela 9 ao de encurtamento formal. Valores dessa rela 9 ao sao comparados aqui 
para as liga 9 oes triplas do grupo dos elementos representativos e para algumas das liga 9 oes 
quadruplas mais curtas em metais de trans^ao: 


Distancia de liga 9 oes 

multiplas /ligagao simples 


Ligagao 

Razao 

Ligagao 

Razao 

C=C 

0,783 

Cr=Cr 

0,767 

N=N 

0,786 

Mo=Mo 

0,807 



Re=Re 

0,848 


As razoes encontradas para varios complexos de cromo quadruplamente ligado sao as meno- 
res razoes encontradas ate o momento para quaisquer compostos. Foram observadas varia 9 oes 
moderadas nas distancias de liga 9 ao. Liga 9 oes quadruplas Mo—Mo, por exemplo, foram encon¬ 
tradas na faixa de 206 a 224 pm, com cerca de 95% entre 206 e 217 pm. 15 


IX A analise da simetria deste ion mostra que os orbitais s,p x e p y tambem estao envolvidos. 

x Calculos mais elaborados produziram uma ordem de ligaqao “efetiva” de 3.2 para [Re 2 Cl g ] 2- , recomendada como 
um rotulo alternativo para uma ligaqao quadrupla “fraca”. Ver L. Gagliardi, B. O. Roos, Inorg. Chem., 2003, 42, 1599. 
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Ordem de ligagao 


3.5 


3.5 


Exemplos: 


12 — 


[Mo 2 (HP0 4 ) 4J 
Mo — Mo=223pm 


13 — 


[Mo 2 (S0 4 ) 4J 
Mo — Mo=217pm 


o o 
o 


o 


Mo = Mo 


[Mo 2 (S0 4 ) 4 ] 4 - 
Mo — Mo=211pm 

[Re 2 Cl 4 (PMe 2 Ph) 4 ] 2H 
Re — Re = 221,5pm 


[ Re 2 Cl 4 ( PMe 2 Ph) J + Re 2 Cl 4 ( PMe 2 Ph) 4 
Re—Re = 221.8pm Re—Re = 224.1pm 

Cl p P Cl 

1 / 1 / 

Re = Re 

/ I / \ 

P C1 C1 P 

FIGURA 15.10 Ordem de ligacao e contagem de eletrons em clusters dimetal. (Dados de A. Bino, F. A. Cotton, Inorg. Chem., 1979, 
18, 3562; e F. A. Cotton, Chem. Soc. Rev., 1983, 12, 35.) 



O efeito das populagoes de orbitais 8 e <5* sobre as distancias de ligagao pode ser surpreen- 
dentemente pequeno. Por exemplo, a remogao de eletrons 5* pela oxidagao de Re 2 Cl 4 (PMe 2 Ph 4 ) 4 
produz apenas um encurtamento muito leve das distancias Re—Re, conforme mostrado na 

Tabela 15.5. 16 

Uma possivel explicagao para a pequena mudanga na distancia de ligagao e que, com o 
aumento do estado de oxidagao do metal, os orbitais d contraem. Esta contragao pode fazer 
com que a sobreposigao dos orbitais d envolvidos na ligagao tt torne-se menos eficaz. Assim, 
conforme os eletrons 5* sao removidos, a sobreposigao entre os orbitais responsaveis pela ligagao 
metal-metal torna-se ligeiramente mais fraca; os dois fatores - redugao da populagao de um orbi¬ 
tal antiligante e diminuigao da sobreposigao de ligagao devido ao aumento no estado de oxidagao 
Re - quase compensam um ao outro. Outra possivel explicagao e que a repulsao coulombiana 
entre os atomos metalicos aumenta conforme os centros de metal tornam-se relativamente mais 
positivos pela oxidagao. 


TABELA 15.5 Efeito da oxidagao sobre as distancias de ligagao Re—Re em complexos Re 2 


Complexo 

Numero de 
eletrons of 

Ordem de ligagao 
formal Re—Re 

Estado de 
oxidagao formal 
de Re 

Distancia 
Re—Re (pm) 

Re 2 Cl 4 (PMe 2 Ph) 4 

10 

3 

2 

224,1 

[Re 2 Cl 4 (PMe 2 Ph) 4 ] + 

9 

3,5 

2,5 

221,8 

[Re 2 Cl 4 (PMe 2 Ph) 4 ] 2+ 

8 

4 

3 

221,5 


Ligagdes qumtuplas 

Pode existir realmente uma ligagao qumtupla? A Figura 15.8 mostra cinco interagoes entre 
possiveis orbitais d, incluindo duas interagoes 8 - entao, e razoavel propor um composto tendo 
pares de eletrons ligantes em orbitais provenientes de todas as cinco. Em 2005, Power relatou um 
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composto com ligagoes “qumtuplas” 17 . Esse complexo cromo(I) dimerico, mostrado na Figura 
15.11(a) e em uma escala maior na Figura 1.3, tem ligantes que sao suficientemente volumosos 
para proteger os metais. Alem disso, o baixo estado de oxidagao do cromo fornece a cada metal 
os cinco eletrons necessarios para ocupar inteiramente os orbitais moleculares dos cinco con- 
juntos de interagoes orbitais d. E interessante que a distancia Cr—Cr de 183,5 pm da uma pro¬ 
porgao formal curta de 0,774, nem tao pequena quanto a proporgao mais baixa (0,767) relatada 
para ligagoes quadruplas. Embora o complexo de Power possa de fato ter uma cr, duas i t e duas 
interagoes 8 , nao implica que haja uma ligagao que tenha a forga total das cinco interagoes na 
Figura 15.8. A geometria ^rans-curvada e as interagoes aparentes entre os atomos do cromo e os 
aneis aromaticos fazem a ligagao neste composto ser mais complexa. Nao obstante, os calculos 
apoiam que as interagoes cr, 77 e 5 entre orbitais d realmente ocorrem. 18 

Desde o relato inicial da ligagao qumtupla em 2005, o recorde da menor ligagao Cr—Cr foi 
reduzido para 180,3 pm em 2007 (Figura 15.11 (b)), 19 para 174,0 pm em 2008 (Figura 15.11(c)), 20 
e para 172,9 pm em 2009 (Figura 15.11(d)) a menor ligagao metal-metal observada ate este 
momento). 21 O complexo da (Figura 15.11(d)) representa um ligante guanidinado desenvolvido 
para aplicar a pressao esterica para unir ainda mais os atomos de cromo. A proporgao formal 
curta deste complexo e 0,729, o menor valor relatado ate este momento. A ligagao de Cr—Cr 
aparentemente muito forte pode ser explicada por pares de eletrons ocupando um orbital cr, dois 
77 e dois orbitais 8, mas os autores tambem enfatizam a importancia do formato do ligante para 
reforgar uma ligagao mais curta. 21 Em contraste com o complexo de Power, os complexos de 
Tsai 20 e Kempe 21 nao tem a complicagao da geometria trans- curvada, e interagoes orbitais d 
mais diretas podem ser um fator para tornar a ligagao entre os metais mais eficiente. Complexos 
contendo ligagoes qumtuplas Mo—Mo (201,9 e 201,6 pm e proporgoes curtas de 0,776 e 0,775, 
respectivamente) foram sintetizados, e os calculos sao compatfveis com as interagoes orbitais 
gerais apresentadas na Figura 15.9. 22 





distancia Cr-Cr: 183.5 pm 


180.3 pm 


174.0 pm 



(d) 

172.9 pm 

FIGURA 15.1 Complexos de cromo(l) com ligagoes metal-metal extremamente curtas. (Estruturas moleculares geradas com dados CIF, com 
atomos de hidrogenio omitidos para facilitar o entendimento.) 
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A ordem de ligagao em complexos com ligagoes metal-metal muito curtas e controversa. Varios 
calculos tern revelado ordens de ligagao tao baixas quanto 3,3 para complexos cromo(I) ligados 
“cinco vezes”. Fatores tais, como a influencia dos ligantes em ponte nas distancias metal-metal, 
a nao linearidade no complexo original de Power que pode reduzir as interagoes orbitais, e as 
interagoes mais complexas que vao alem do escopo deste texto sao fatores que merecem consi- 
deragao. O leitor e encorajado a consultar as fontes citadas 23 para ter acesso a discussoes sobre 
os numerosos fatores envolvidos nas multiplas ligagoes Cr—Cr nesses dfmeros. Pesquisas sobre 
a reatividade dessas novas ligagoes estao em andamento, com particular enfase na quimica de 
ativagao de moleculas pequenas. 24 

15.4 Clusters compostos 

Os clusters compostos foram incluidos nas segoes anteriores deste capitulo e em capitulos ante- 
riores. A quimica de clusters de metais de transigao se desenvolveu rapidamente desde os anos 
1980. Comegando com moleculas dimericas simples, tais como o Co 2 (CO) 8 e Fe 2 (CO) 9 , XI os 
quimicos desenvolveram smteses de clusters muito mais complexas, alguns com estruturas e 
propriedades quimicas interessantes e incomuns. Grandes clusters foram estudados com o obje- 
tivo de desenvolver catalisadores que pudessem melhorar as propriedades dos catalisadores 
heterogeneos. A superficie de um cluster pode mimetizar o comportamento da superficie de 
um catalisador solido. 

Antes de discutir os clusters de metais de transigao, e util considerar alguns aspectos fun¬ 
damentals da quimica do cluster de boro. Como mencionado no Capitulo 8, o boro forma nume¬ 
rosos hidretos (boranos). Alguns desses compostos apresentam semelhangas em sua ligagao e 
estruturas com os clusters de metais de transigao. 

15.4.1 Boranos 

O boro e o hidrogenio formam muitas especies neutras e ionicas. Para ilustrar os paralelos entre 
essas especies e os clusters de metais de transigao, consideraremos primeiro uma categoria 
desses boranos, closo (do grego, “parecido com uma jaula”) boranos (B^H^ 2- ). Esses compostos 
consistem em poliedros fechados com n vertices e todas as faces triangulares (poliedros trian- 
gulados). Cada vertice e ocupado por um grupo BH. 

Calculos de orbitais moleculares sugerem que os closo boranos tenham In + 1 orbitais mole- 
culares ligantes, incluindo n orbitais ligantes cr B—H en+1 orbitais ligantes no nucleo central, 
descritos como orbitais ligantes esqueleticos ou de estrutura. 25 Um exemplo util e B 6 H 6 2_ , que 
tern simetria O h . Neste ion, cada boro possui quatro orbitais de Valencia que podem participar 
da ligagao, dando um total de 24 orbitais de Valencia do boro para o cluster. Estes podem ser 
classificados em dois conjuntos de 12. Se for escolhido que o eixo z de cada atomo do boro 
aponte para o centro do octaedro (Figura 15.12), os seis orbitais p_ e seis cr formam conjuntos 
(compostos de hibridos sp, discutidos no paragrafo seguinte) com simetria apropriada a ligagao 
com os atomos do hidrogenio (6) e para suportar a estrutura B 6 (6). Um segundo conjunto de 
12 orbitais, consistindo de orbitais p v e /? dos boros, esta entao exclusivamente disponivel para 

x y 

contribuir com os orbitais para a ligagao da estrutura boro-boro. 

Cada conjunto de seis orbitais p z ecr dos boros tern a mesma simetria (que reduz a represen- 
tagao irredutivel A lg + E g + T lu . Uma analise de simetria desses orbitais se encontra no Problema 
15.22). Este par de orbitais atomicos em cada boro pode ser considerado como formador de dois 
orbitais hibridos sp. Esses 12 orbitais hibridos apontam em diregao aos atomos de hidrogenio (6, 
com simetria coletiva A lg + E g + T lu ) e em diregao ao centro do cluster (6, com simetria coletiva 
A lg + E g + T lu ). Os orbitais de estrutura e T lu compostos por esses hibridos sp que apontam 
em diregao ao centro sao mostrados na Figura 15.13. Os orbitais sob consideragao para apoiar 
o nucleo B 6 sao compostos dos seis orbitais hibridos sp apontando para dentro, mencionados 
acima e 12 orbitais 2 p de boro nao hibridos (o e p \ Os seis hibridos dirigidos para fora da 

x y 

estrutura cluster (nao mostrados) constituem a base dos orbitais responsaveis pela ligagao com 
os seis orbitais Is do hidrogenio. 


XI 


Alguns quimicos definem clusters como tendo pelo menos tres atomos de metal. 
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FIGURA 15.12 Sistemade 
coordenadas das ligagoes em 



FIGURA 15.13 Ligagaoem 
B 6 H 6 2- . xn (Dados de "Some 
Bonding Considerations," in 
B. F. G. Johnson, ed., Transition 
Metal Clusters, p. 232.) 
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Sete combinagoes orbitais dos hibridos sp apontando para dentro e orbitais 2 p nao hibri- 
dizados levam a interagoes ligantes que apoiam o nucleo B 6 (Figura 15.13). A sobreposigao 
construtiva de todos os seis orbitais hibridos no centro do octaedro produz um orbital ligante de 
estrutura de simetria A lg . Este orbital e completamente simetrico em relagao a todas as operagoes 
de simetria do grupo de pontos O h . As interagoes ligantes adicionais sao de dois tipos: (1) a 
sobreposigao de dois orbitais hibridos sp com orbitais p paralelos sobre os demais quatro atomos 
de boro (tres de tais interagoes, coletivamente de simetria T lu ) e (2) a sobreposigao de orbitais p 
nos quatro atomos de boro, dentro do mesmo piano (tres interagoes, simetria T 2g ). As interagoes 


xn Note que estes orbitais T ]u tambem apresentam orbitais 2 p nao hibridizados. Nao sao mostrados os dois orbitais E 
compostos dos hibridos sp apontando para dentro. Esses sao nao ligantes em relagao ao apoio ao nucleo B 6 . 
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orbitais restantes levam a orbitais moleculares nao ligantes e antiligantes. Para resumir, dos 24 
orbitais atomicos de Valencia do boro, sao formados: 

13 orbitais ligantes (=2n + 1), consistindo de 
7 orbitais moleculares de estrutura (= n + 1), consistindo de 
1 orbital ligante (A x ) da sobreposigao de orbitais hibridos sp 
6 orbitais ligantes da sobreposigao de orbitais p do boro com orbitais hibridos sp 
(T lu ) ou com outros orbitais p do boro ( T 2g ) 

6 orbitais ligantes boro-hidrogenio compostos de hibridos sp apontando para fora (= /?) xm 

11 orbitais nao ligantes ou orbitais antiligantes 

Em todos os closo boranos, ha mais um par ligante de estrutura do que o numero de ver¬ 
tices no poliedro. Um par ligante de estrutura ocupa um orbital totalmente simetrico (como o 
orbital A lg em B 6 H 6 2_ ), resultante da sobreposigao de orbitais atomicos (ou hibridos) no centro 
do poliedro. Alem disso, existe uma diferenga significativa na energia entre o orbital ligante 
mais alto (HOMO) e o orbital nao ligante mais baixo (LUMO). 26 A deslocalizagao tridimensio¬ 
nal dos eletrons da estrutura torna esses boranos notavelmente robustos e tern motivado a sua 
classificagao como esfericamente aromaticos 21 Os numeros de pares ligantes de estrutura para 
geometrias closo comuns se encontram na Tabela 15.6. 

Apesar de serem moleculas classicas, closo boranos sao candidates como blocos de cons- 
trugao para materiais de armazenagem de hidrogenio. 28 A aplicagao de closo boranos com 
substituintes contendo enxofre (no lugar de atomos de hidrogenio) e tambem de interesse para a 
terapia de captura de neutrons pelo boro para pacientes com cancer, 29 e a substituigao de dimetil- 
sulfeto por tres hidrogenios deB 12 H 12 2_ e B 10 H 10 2- recentemente levou a primeira caracterizagao 
cristalografica de clusters borano cationicos. 30 

As estruturas closo compoem uma pequena fragao das especies de borano conhecidas. Tipos 
estruturais adicionais podem ser obtidos atraves da remogao de vertices da estrutura closo. A 
remogao de um vertice produz uma estrutura tipo nido (que se assemelha a um ninho de passa- 
ros), a remogao de dois vertices uma estrutura tipo aracno (lembrando teia de aranha), a remogao 
de tres vertices produz uma estrutura tipo hifo (reticulada) e a remogao de quatro vertices da uma 
estrutura klado (ramificada). XIV Exemplos das tres estruturas closo, nido e aracno relacionadas 
ao borano sao mostradas na Figura 15.14 e as estruturas para esses boranos com 6 a 12 atomos 
de boro sao mostrados na Figura 15.15. Note que os boranos resultantes da remogao formal dos 
vertices de closo boranos apresentam hidrogenios que fazem ponte com atomos de boro ao longo 
das bordas. Eles tambem podem ter grupos BH 2 . 


TABELA 15.6 Pares ligantes para closo boranos 




Pares ligantes da estrutura 


Formula 

Pares de eletrons de 
Valencia total 

Simetria Af* 

Outra simetria 

Pares ligantes B—H 

b 6 h 6 2 - 

13 

1 

6 

6 

b 7 h 7 2 - 

15 

1 

7 

7 

b 8 h 8 2 - 

17 

1 

8 

8 

B„H„ 2 - 

2n + l 

1 

n 

n 


a A designa^ao de simetria completa depende do grupos de pontos (como A lg para simetria Op. 


xm Um closo borano apresenta 4n + 2 eletrons (26, no caso de B 6 H 6 2- ) para que todos que os orbitais ligantes sejam 
preenchidos. 

XIV Estruturas hipo e klado parecem ser conhecidas apenas como derivadas. Detalhes adicionais sobre a nomenclatura 
de hidretos de boro e compostos relacionados podem ser encontrados na publicaqao IUPAC, G. J. Leigh, ed., Nomen¬ 
clature of Inorganic Chemistry: Recommendations 1990, Blackwell Scientific Publications, Cambridge, MA, 1990, pp. 
207-237. 
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closo- BJ+ 


7 7 


nido-B 6 ¥L l0 


FIGURA 15.14 Estruturas closo, nido e aracno borano (pequeno circulo sombreado na figura) = hidrogenio. 


A contagem dos eletrons de Valencia fornece uma base conveniente para classificar esses 
tipos estruturais. Foram propostos varios esquemas para relacionar a contagem de eletrons com 
as estruturas; a maioria e baseada nas regras formuladas por Wade. 31 0 esquema de classificagao 
de Wade esta resumido na Tabela 15.7. E notavel que os pares de eletrons ligantes de estrutura 
somente dependam do numero de vertices do poliedro de origem. O desafio e identificar o 
poliedro de origem com base na formula do borano. Um exemplo de um esquema de contagem 
para deduzir convenientemente o numero de pares ligantes da estrutura (e, portanto, o poliedro 
de origem) e apresentado mais adiante nesta segao. 

Em closo boranos, o numero total de pares de eletrons de Valencia e igual a soma do numero 
de vertices no poliedro (cada vertice tern um par de ligante boro-hidrogenio) e o numero de 
pares ligantes da estrutura. Por exemplo, em B 6 H 6 2_ sao 26 eletrons de Valencia, ou 13 pares 
(= In + 1, como mencionado anteriormente). Seis destes pares estao envolvidos na ligagao com 
os hidrogenios (um por boro), e sete pares estao envolvidos na ligagao da estrutura. O poliedro 
da estrutura closo e o poliedro de origem para os outros tipos estruturais. A Tabela 15.8 resume 
as contagens de eletrons e as classificagoes para varios boranos. A determinagao do numero de 
pares de eletrons da estrutura para os outros boranos e um pouco contraditoria, com base em 
como os eletrons sao classificados (ver exemplo). 


EXEMPLO 15.3 


Considere B n H 13 2_ com 33 + 13 + 2 = 48 eletrons de Valencia. 

1. Cada atomo de boro possui pelo menos um atomo de hidrogenio terminal, e um fragmento 
B—H contribui com dois eletrons para a ligagao da estrutura. Um eletron de Valencia do 
boro participa da ligagao covalente com o hidrogenio. A contribuigao da estrutura e 11 x 2 
= 22 eletrons. 


TABELA 15.7 Classificagao das estruturas cluster 


Tipo de estrutura 

Vertices ocupados 

Pares de eletrons 
ligantes da estrutura 

Vertices vazios 

Closo 

72 -vertices do poliedro de 
72 -vertices 

72+1 

0 

Nido 

(n - 1) vertices do poliedro 
^-vertices 

72+1 

1 

Aracno 

(n - 2) vertices do poliedro 
^-vertices 

72+1 

2 

Hipo 

(n - 3) vertices do poliedro 
^-vertices 

72+1 

3 

Klado 

(n - 4) vertices do poliedro 
^-vertices 

72+1 

4 
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Vertices no 
poliedro 

principal closo 


Classificagao 

nido 


aracno 


6 









FIGURA 15.15 Estruturas de closo, nido e aracno boranos tendo 6 a 12 boros. Atomos de hidrogenio terminais e 
em pontes nao sao mostrados. 

(As posigoes dos atomos de hidrogenio podem ser encontradas em N. N. Greenwood e A. Earnshaw, Chemistry of 
the Elements, 2 nd ed., Butterworth Heinemann, Oxford, 1997, pp. 153-154,175, and 178.) 
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TABELA 15.8 Exemplos de contagem de eletrons em boranos 


Vertices no 
poliedro 
principal 

Classificagao 

Atomos de 
boro no 
cluster 

Eletrons de 
Valencia 

Pares de 
eletrons de 

estrutura 

Exemplos 

Formalmente 
derivado de 

6 

closo 

6 

26 

7 

b 6 h 6 2 - 

b 6 h 6 2 - 


nido 

5 

24 

7 

b 5 h 9 

b 5 h 5 4 - 


aracno 

4 

22 

7 

b 4 h 10 

B4H4 6 - 

7 

closo 

7 

30 

8 

b 7 h 7 2 - 

B 7 H 7 2 - 


nido 

6 

28 

8 

b 6 h 10 

b 6 h 6 4 - 


aracno 

5 

26 

8 

b 5 h„ 

b 5 h 5 6 - 

12 

closo 

12 

50 

13 

Bi 2 H 12 2 - 

b 12 h 12 2 - 


nido 

11 

48 

13 

BhH 13 2 - 

B 11 V- 


aracno 

10 

46 

13 

Bi 0 H 15 2 - 

0 

0 

Os 

1 


2. Cada atomo de hidrogenio ainda nao contabilizado (nesse caso, 2 atomos de H, 13-11 = 2) 
contribui com um eletron para a estrutura de ligagao, independentemente desses atomos adi- 
cionais de hidrogenio fazerem ponte com dois atomos de boro ou participarem em uma liga¬ 
gao B—H como parte de um fragmento BH 2 . Essa contribuigao para B n H 13 2_ e de 2 eletrons 
para um total acumulado de 22 + 2 = 24 eletrons da estrutura. 

3. A carga de B n H 13 2_ e -2; a contribuigao da carga para a contagem de eletrons da es¬ 
trutura e 2 eletrons. 

4. O numero total de eletrons da estrutura em B n H 13 2- e 24 + 2 = 26 eletrons ou 13 pares e 
o poliedro de origem tern 13 — 1 = 12 vertices (icosaedro). 

5. O poliedro de origem tern 12 vertices, entao B n H 13 2- , com um vertice faltando (com um 
boro a menos do que 12), e um nido borano. 


Um metodo de classificagao dos boranos 

As estruturas dos boranos podem ser classificadas de acordo com o seguinte esquema: 
closo boranos tern a formula B^H^ 2- 
nido boranos formalmente derivados de ions B^H^ 4- 
aracno boranos formalmente derivados de ions B^H^ 6- 
hipo boranos formalmente derivados de ions B^H^ 8- 
klado boranos formalmente derivados de ions B^Hj 0- 

Outras formulas de borano podem estar relacionadas com essas formulas pela subtragao 
formal de H + da formula, para igualar o numero de atomos de B e H, e em seguida, examinar 
a carga resultante. Por exemplo, para classificar B 9 H 14 “, podemos considerar formalmente que 
seja derivado de B 9 H 9 6_ : 

B 9 H 14 --5H + = B 9 H 9 6 - 

A classificagao para este borano e, portanto, aracno. 


EXEMPLO 15.4 


Classifique os seguintes boranos pelo tipo estrutural. 

A classificagao e nido. 
A classificagao e aracno. 


BiqHh 


b 2 h 7 


B| 0 H|4-4H+=B |0 H |0 4 ' 


B 2 H 7 - - 5H + = B 2 H 2 6 - 
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B g H 16 - 8H + = B 8 H 8 8 A classificagao e hipo. 

EXERCICIO 15.3 Classifique os seguintes boranos pelo tipo estrutural: 
a * ^11^13 2 B 5^8 C * B 7 ^ 7 2 d. B 10 H 18 

15.4.2 Heteroboranos 

Os esquemas de contagem de eletrons podem ser estendidos a especies isoeletronicas, tais como 
os carboranos, tambem conhecidos como carbaboranos. A unidade CH + e isoeletronica com BH; 
muitos compostos sao conhecidos, nos quais um ou mais grupos de BH foram substituidos por 
CH + (ou C, que tambem tern o mesmo numero de eletrons que BH). Por exemplo, a substituigao 
de dois grupos de BH por CH + em closo- B 6 H 6 2- produz closo-C 2 B 4 H 6 , um composto neutro. 
Closo, nido e aracno carboranos sao todos conhecidos mais comumente, contendo dois atomos 
de carbono. Alguns exemplos sao mostrados na Figura 15.16. As formulas quimicas correspon- 
dentes a estas designates sao dadas na Tabela 15.9. A utilidade dos carboranos como farma- 
coforos no desenvolvimento de medicamentos (moleculas que facilitam o reconhecimento e a 
ligagao por macromoleculas biologicas) motiva suas aplicagoes medicinais. 32 Ao contrario dos 
boranos, que sao geralmente bastante sensiveis a umidade, alguns carboranos sao cineticamente 
estaveis a hidrolise, permitindo seu uso in vivo. 

Os carboranos podem ser classificados por tipo estrutural, usando-se o mesmo metodo 
descrito anteriormente para os boranos. Como um atomo de carbono tern o mesmo numero de 
eletrons de Valencia como um atomo de boro mais um atomo de hidrogenio, formalmente, cada 
C deve ser convertido em BH no esquema de classificagao. Por exemplo, para um carborano 
tendo a formula C 2 B 8 H 10 , 


H 



H 

c 2 b 4 h 6 


closo 


H 



nido 


^ 2 B 8 H 10 " 


B 10 H 12 


B 10 H 12- 2H+ = B 10 H 10 2 “ 

a classificagao do carborano C 2 B g H 10 , portanto, e closo. 

TABELA 15.9 Exemplos de formulas de boranos e carboranos 


Tipo 

Borano 

Exemplo 

Carborano 

Exemplo 

Closo 

B„H „ 2 - 

Bi 2 Hi 2 2 - 

c 2 b„_ 2 h„ 

^2 B 10 B 12 

Nido 

BA + 4 a 

B 10^14 

C 2 B n - 2+ 2 

^2 B 8 B 12 

Aracno 

B„H„ + 6 a 

b 9 h 15 

^2 B n - 2 B n + 4 

C 2 B?Hi3 


Nido boranos tambem podem ter as formulas + 3 e B^H^ + 2 2 ; aracno boranos tambem podem ter as formulas 



aracno 

(Tem um H terminal em 
cada atomo B e C) 

FIGURA 15.16 Exemplos de 
carboranos. 


EXEMPLO 15.5 


Classifique os seguintes carboranos pelo tipo estrutural: 


C 2 B 9 Hi2 

C 2 b 7 Hi 3 


c 4 b 2 h 6 


C 2 B 9 H 12 )>B 11 H 14 

B hH 14 --3H + = B 11 H 11 4- 

c 2 b ? h 13 —> b 9 h 15 

B 9 H 15 -6H + = B 9 H 9 6 - 


^ 4 ° 2 n 6 ^ 6 n 10 

B 6 H 10 -4H^B 6 H 6 4 - 


A classificagao e nido. 


A classificagao e aracno. 


A classificagao e nido. 
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EXERCICIO 15.4 Classifique os seguintes carboranos pelo tipo estrutural: 
a. C 3 B 3 H 7 b. C 2 B 5 H 7 c. C 2 B 7 H 12 _ 

Muitos derivados de boranos contendo outros atomos do grupo dos elementos representati- 
vos, designados heteroatomos , tambem sao conhecidos. Esses heteroboranos podem ser classi- 
ficados, convertendo formalmente o heteroatomo para um grupo BH x , tendo o mesmo numero 
de eletrons de Valencia e, em seguida, procedendo-se como nos exemplos anteriores. Para alguns 
dos heteroatomos mais comuns, as substitutes sao: 


I Heteroatomo 

Substituir por [ 

C, Si, Ge, Sn 

BH 

N, P, As 

bh 2 

S, Se 

bh 3 


EXEMPLO 15.6 


Classifique os seguintes heteroboranos pelo tipo estrutural: 

SB 9 H n 

SB9H11 > B 10 H 14 

B 1q H 14 - 4H + = B 10 H 10 4- A classificagao e nido. 

CPB 10 H n 

CPB10H11 > PB 11 H 12 > B 12 H 14 

B i 2 Hi 4 - 2H + = B 12 H 12 2 - A classificagao e closo. 

EXERCICIO 15.5 Classifique os seguintes heteroboranos pelo tipo estrutural: 
a. SB 9 H 9 b. GeC 2 B 9 H n c. SB 9 H 12 _ 

Embora seja razoavel que o conjunto de regras de contagem de eletrons desenvolvido para os 
boranos possa ser aplicado a compostos similares, tais como os carboranos, ate que ponto essas 
regras podem ser aplicadas? As regras de Wade podem ser usadas eficazmente em compostos 
semelhantes a boranos ou carboranos, mas com atomos de metal incorporados a estrutura de 
cluster ? As regras podem ser estendidas ainda mais para descrever a ligagao em clusters meta- 
licos poliedricos? 

15.4.3 Metaloboranos e metalocarboranos 

O grupo CH de um carborano e isolobar com fragmentos de 15 eletrons de um octaedro como 
Co(CO) 3 . Da mesma forma, BH, que tern 4 eletrons de Valencia, e isolobar com fragmentos 
de 14 eletrons, tais como Fe(CO) 3 e Co(t 7 5 -C 5 H 5 ). Esses fragmentos organometalicos foram 
encontrados nos derivados do borano e do carborano em que os fragmentos organometalicos 
substituem os fragmentos isolobares do grupo dos elementos representativos. Por exemplo, deri¬ 
vados organometalicos de B 5 H 9 foram sintetizados (Figura 15.17). Calculos sobre o derivado de 
ferro apoiam a opiniao de que Fe(CO) 3 neste composto liga-se de um modo isolobar com BH. 33 
Em ambos os fragmentos, os orbitais envolvidos na estrutura da ligagao dentro do cluster sao 
semelhantes (Figura 15.18). Em BH, os orbitais que participam na ligagao estrutural sao (a) um 
hibrido sp z que aponta para o centro do poliedro (similar aos orbitais que participam na ligagao 
da simetria A lg em B 6 H 6 2_ na Figura 15.13) e (b) dos orbitais p x e p y tangenciais a superficie do 
cluster. Em Fe(CO) 3 um hibrido de sp z d z 2 aponta em diregao ao centro, e orbitais hibridos pd 
sao orientados tangencialmente a superficie do cluster. 

Existem muitos metaloboranos e metalocarboranos. Exemplos selecionados com estruturas 
closo encontram-se na Tabela 15.10. 

Carboranos e boranos anionicos podem ligar-se aos metais por semelhanga com ligantes 
organicos ciclicos. Por exemplo, nido carboranos de formula C 2 B 9 H n 2_ tern lobulos orbitais p , 
apontando para o sitio “desaparecido” do icosaedro (lembre-se que a nido estrutura corresponde 
a uma closo estrutura, nesse caso, o icosaedro de 12 vertices, com falta de um vertice). Esse 












15.4 Clusters compostos | 591 



(co) 3 

Fe Co 



• = H 



FIGURA 15.17 Organometali- 
cos derivados de B 5 H g . 




FIGURA 15.18 Orbitaisdos 
fragmentos isolobares BH e 
Fe(CO) 3 . 


TABELA 15.10 Metaloboranos e metalocarboranos com estruturas c/oso 


Numero de 
atomos na 


Exemplos 


6 Octaedro 



B 4 H 6 (CoCp) 2 C 2 B 3 H 5 Fe(CO) 3 


Pentagonal 

bipiramidal 



C 2 B 4 H 6 Ni(PPh 3 ) 2 C 2 B 3 H 5 (CoCp) 2 


Dodecaedro 



C 2 B 4 H 4 [(CH 3 ) 2 Sn]CoCp 


Antiprisma 
9 quadrado 

encapuzado 



C 2 B 6 H 8 Pt(PMe 3 ) 2 C 2 B 5 H 7 (CoCp) 2 


Antiprisma 

10 quadrado D\\^ 

biencapuzado vw 


[B 9 H 9 NiCp]- CB 7 H 8 (CoCp)(NiCp) 


11 Octadecaedro 



[CB 9 H 10 CoCp]- C 2 B 8 H 10 IrH(PPh 3 ) 2 


12 Icosaedro 



C 2 B ? H 9 (CoCp) 3 C 2 B 9 H n Ru(CO) 3 





























592 15 Comparagao entre o grupo dos elementos representatives e a qumnica organometalica 


arranjo de orbitais p pode ser comparado com os orbitais p do anel ciclopentadienila (Figura 

15.19). 


FIGURA 15.19 Compara^ao 
de isomeros de C 2 B g H 11 2_ com 

C5H5- 



FIGURA 15.20 Analogos 
carboranos do ferroceno. 



Embora a comparagao entre esses ligantes nao seja exata, a semelhanga e suficiente de 
modo que C 2 B 9 H n 2_ pode ligar-se ao ferro para formar um analogo carborano do ferroceno, 
[Fe(T 7 5 -C 2 B 9 H n ) 2 ] 2_ . Um composto sanduiche misto ligante contendo um carborano e um ligante 
ciclopentadienila, [Fe(T 7 5 -C 2 B 9 H n )(i 7 5 -C 5 H 5 )], tambem ja foi sintetizado (Figura 15.20). 34 Mui- 
tos complexos de metais de transigao com ligantes borano e carborano sao conhecidos. 35 

Metaloboranos e metalocarboranos podem ser classificados estruturalmente usando um 
procedimento identico ao metodo para boranos e seus derivados do grupo dos elementos repre¬ 
sentatives. Para classificar os derivados de borano com fragmentos contendo metal de transigao, 
e conveniente determinar quantos eletrons o fragmento contendo metal precisa para satisfazer o 
requisito da regra dos 18 eletrons. Esse fragmento pode ser considerado equivalente a um frag¬ 
mento de BH x , precisando do mesmo numero de eletrons para satisfazer a regra do octeto. Por 
exemplo, um fragmento de 14 eletrons como Co(i 7 5 -C 5 H 5 ) tern falta de 4 eletrons para chegar 
em 18. Esse fragmento pode ser considerado como o equivalente do fragmento BH de 4 eletrons, 
que tern falta de quatro eletrons para chegar em um octeto. Aqui sao mostrados exemplos de 
fragmentos organometalicos e seus fragmentos BH x isolobares correspondentes: 


Eletrons de Valencia no fragmento 
organometalico 

Exemplo 

Substituir por 

13 

Mn(CO) 3 

B 

14 

Co(Tf-Cp) 

BH 

15 

CO(CO) 3 

bh 2 

16 

Fe(CO) 4 

bh 3 
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EXEMPLO 15.7 


Classifique os seguintes metaloboranos pelo tipo estrutural. 

®4^6(CoCp) 2 

B 4 H 6 (CoCp) 2 -> B 4 H 6 (BH) 2 = B 6 H 8 

B 6 H 8 - 2H + = B 6 H 6 2_ A classificagao e closo. 

B 3 H 7 [Fe(CO) 3 ] 2 

B 3 H 7 [Fe(CO) 3 ] 2 -> B 3 H 7 [BH] 2 = B 5 H 9 

B 5 H 9 - 4H + = B 5 H 5 4_ A classificagao e nido. 

EXERCICIO 15.6 Classifique os seguintes metaloboranos pelo tipo estrutural: 

a. C 2 B 7 H 9 (CoCp) 3 

b. C 2 B 4 H 6 Ni(PPh 3 ) 2 


15.4.4 Clusters carbonila 

Muitos clusters carbonila tem estruturas semelhantes as dos boranos. Em que medida a abor- 
dagem usada para descrever a ligagao nos boranos e aplicavel a ligagao nos clusters carbonila 
e em outros clusters ? 

De acordo com Wade, os eletrons de Valencia em um cluster podem ser atribuidos a estrutura 
e a ligagao metal-ligante. 36 


o numero total de ele- numero de eletrons envol- 
trons de Valencia em = vidos na ligagao da estru- 
cluster tura 


numeros de eletrons envolvi- 
dos na ligagao metal-ligante 


Como ja vimos, o numero de eletrons envolvidos na ligagao da estrutura nos boranos esta 
relacionado com a classificagao da estrutura como closo, nido, aracno, hipo ou klado. Rearran- 
jando-se essa equagao teremos: 


o numero de eletrons „ , . numero de eletrons 

t ., .. „ numero total de eletrons , ., .. 

envolvidos na ligagao = , ^ . , - envolvidos na ligagao 

. de Valencia no cluster t .. 

da estrutura metal-ligante 

Para um closo borano, um par de eletrons e atribuido a uma ligagao boro-hidrogenio em 
cada boro. Os demais pares de eletrons de Valencia sao pares ligantes da estrutura. Para um 
closo complexo carbonila de metais de transigao Wade sugere que seis pares de eletrons por 
metais estejam envolvidos na ligagao metal-carbonila (para todas as carbonilas em um metal), ou 
seja, nao ligantes e, portanto, indisponiveis para participagao na ligagao da estrutura. Um closo 
cluster de metal-carbonila tem mais cinco pares de eletrons por atomo da estrutura, ou mais 10 
eletrons, do que o borano correspondente. Um analogo metal-carbonila de closo- B 6 H 6 2_ , que 
tem 26 eletrons de Valencia, portanto, precisaria de um total de 86 eletrons de Valencia para ado- 
tar uma closo estrutura. Um cluster de 86 eletrons que satisfaz essa exigencia e Co 6 (CO) 16 , que 
tem uma estrutura octaedrica semelhante a B 6 H 6 2_ . Como no caso dos boranos, nido estruturas 
correspondem as geometrias closo , das quais um vertice esta vazio, estruturas aracno tem falta 
de dois vertices e assim por diante. 

Uma maneira mais simples de comparar as contagens de eletrons nos boranos e nos clusters 
de metal de transigao e considerar os numeros diferentes dos orbitais de Valencia disponiveis 
para os atomos da estrutura. Metais de transigao, com nove orbitais de Valencia (um 5, tres 
p e cinco orbitais d), tem mais cinco orbitais disponiveis para a ligagao do que o boro, que 
tem apenas quatro orbitais de Valencia. Esses cinco orbitais extras, quando preenchidos em 
consequencia da ligagao na estrutura e com os ligantes circundantes, da uma contagem de 
eletrons com mais 10 eletrons por atomo da estrutura. Consequentemente, uma regra pratica e 
util e aumentar a exigencia de eletrons do cluster em 10 por atomo da estrutura ao substituir 
um boro por um atomo de metal de transigao. No exemplo citado anteriormente, a substituigao 
dos seis boros em closo- B 6 H 6 2_ por seis cobaltos deve, portanto, aumentar a contagem de ele- 







594 


15 


Comparagao entre o grupo dos elementos representatives e a qumnica organometalica 


trons de 26 para 86 para um closo cluster de cobalto comparavel. Co 6 (CO) 16 , um cluster de 86 
eletrons, cumpre essa exigencia. 

As contagens de eletrons de Valencia correspondentes as diversas classificagoes estruturais 
para o grupo dos elementos representativos e clusters de metais de transigao sao resumidas na 
Tabela 15.11. 37 Nessa tabela, n designa o numero de atomos da estrutura. 

Exemplos de closo, nido e aracno boranos e clusters de metais de transigao sao apresentados 
na Tabela 15.12. Os clusters [Fe 4 C(CO) 12 ] 2- e Os 5 C(CO) 15 tern atomos metalicos que formam os 
mesmos formatos que os atomos de boro em B 4 H 10 e B 5 H 9 , respectivamente, mas os atomos de 
carbono por si desempenham um papel vital em estabelecer a contagem de eletrons de Valencia 
esperada. Esses clusters sao discutidos na Segao 15.4.5. Clusters de metais de transigao for- 
malmente contendo sete pares ligantes de estrutura metal de metal estao entre os mais comuns. 
Exemplos que ilustram a diversidade estrutural desses clusters se encontram na Tabela 15.13 e 
na Figura 15.21. 


TABELA 15.11 Contagem de eletrons em clusters do grupo dos elementos represen¬ 
tativos e de metais de transigao 


Tipo de estrutura 

Cluster do grupo dos elementos 
representativos 

Cluster de metal de transigao j 

Closo 

4^ + 2 

14ft+ 2 

Nido 

4ft + 4 

14ft + 4 

Aracno 

4ft + 6 

14ft + 6 

Hipo 

4ft + 8 

14ft+ 8 


TABELA 15.12 Closo , nido e aracno boranos e clusters de metais de transigao 


Atomos 

Vertices no 

Pares de 

Eletrons de Valencia (boranos) 

Eletrons de Valencia (Clusters de metais de transigao) 

no Cluster 

poliedro 

principal 

eletrons 
de estrutura 

Close 

Nido 

Arachno 

Exemplos 

Closo 

Nido 

Aracno 

Exemplos 

4 


4 

5 

18 
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5 

6 


20 


b 4 h 7 - 


60 


Co 4 (CO) 12 



6 

7 



22 

B 4 H 10 



62 

[Fe 4 C(CO) 12 ] 2- 

5 


5 

6 

22 



c 2 b 3 h 5 

72 



Os 5 (CO) 16 



6 

7 


24 


b 5 h 9 


74 


Os 5 C(CO) 15 



7 

8 



26 

B 5 H u 



76 

[Ni 5 (CO) 12 ] 2 - 

6 


6 

7 

26 



b 6 h 6 2 - 

86 



Co 6 (CO) 16 



7 

8 


28 


b 6 h 10 


88 


Os 6 (CO) 17 [P(OMe) 3 ] 3 



8 

9 



30 

B 6 H 12 



90 



TABELA 15.13 Clusters contendo formalmente sete pares ligantes de estrutura metal- 
-metal 


Numero de atomos 
de estrutura 

Tipo de estrutura 

Forma 

Exemplos 

7 

Closo a encapuzado 

Octaedro encapuzado 

[Rh 7 (CO) 16 ] 3 - 

Os 7 (CO) 21 

6 

Closo 

Octaedro 

Rh 6 (CO) 16 

Ru 6 C(CO) 17 

6 

Nido a encapuzado 

Piramidal quadrado encapuzado 

H 2 Os 6 (CO) 18 

(continua) 
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TABELA 15.13 Clusters contendo formalmente sete pares ligantes de estrutura metal- 
metal (cont.) 


Numero de atomos 
de estrutura 

Tipo de estrutura 

Forma 

Exemplos 

5 

Nido 

Piramide quadrada 

Ru 5 C(CO) 15 

4 

Aracno 

Borboleta 

[Fe 4 (CO) 13 H]- b 


Fonte: dados de “Some Bonding Considerations,” em B. F. G. Johnson, ed., Transition Metal Clusters, p. 232. 


a Um cluster closo encapuzado tem uma contagem de eletrons de Valencia equivalente a B^H^ neutro. Um cluster nido enca- 
puzado tem a mesma contagem de eletrons que um cluster closo. 

b Este complexo tem uma contagem de eletrons que se encaixa em uma estrutura nido, mas adapta-se a estrutura de borboleta espe- 
rada para aracno. Esse e um dos muitos exemplos em que a estrutura de clusters metais nao e prevista com precisao pelas regras de 
Wade. Limita 9 oes das regras de Wade sao discutidas em R. N. Grimes, “Metallacarboranes and Metallaboranes,” in G. Wilkinson, 
F. G. A. Stone e W. Abel, eds., Comprehensive Organometallic Chemistry, Vol. 1, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1982, p. 473. 


As previsoes das estruturas dos clusters carbonila de metais de transigao usando as regras 
de Wade nao sao infaliveis. Por exemplo, os clusters M 4 (CO) 12 (M = Co, Rh, Ir) tem 60 eletrons 
de Valencia e esta previsto que sejam nido complexos (14 n + 4 eletrons de Valencia). Uma nido 
estrutura corresponderia a uma estrutura de trigonal bipiramidal de origem com uma posigao 
vacante. Estudos cristalograficos por raios X, entretanto, mostraram que esses complexos tem 
nucleos metalicos tetraedricos. 



Rh 


Octaedro encapuzado 




H 2 Os 6 (CO) 18 

Piramidal quadrado encapuzado 



Ru 5 C(CO) 15 
Piramide quadrada 


[Fe 4 (CO) 13 H]- 

Borboleta 


FIGURA 15.21 Nucleos meta¬ 
licos para clusters contendo sete 
pares ligantes na estrutura. 


Clusters ionicos dos elementos do grupo dos elementos representatives tambem podem ser 
classificados por uma abordagem semelhante a utilizada para outros clusters. Muitos desses clus¬ 
ters sao conhecidos; 8 as vezes sao chamados ions Zintl. Exemplos sao mostrados na Figura 15.22. 
Em alguns casos, os ions Zintl tem grupos adicionais fora do nucleo central, como mostrado no 
ion final na Figura 15.22, {Sn 9 [Si(SiMe 3 ) 3 ] 3 }“. 39 


EXEMPLO 15.8 


Classifique os seguintes clusters do grupo dos elementos representativos: 

a. Pb 5 2- : Contagem total de eletrons de Valencia = 22 (incluindo todos os 4 eletrons de 

Valencia por Pb, mais 2 eletrons para a carga).Como n = 5, a contagem total de 
eletrons = An + 2; a classificagao e closo. (Ver Tabela 15.11.) 

b. Sn 9 4- : Numero total de eletrons de Valencia = 40. Para n- 9, a contagem de eletrons = 

An + 4; a classificagao e nido. A estrutura, conforme mostrado na Figura 15.22, 
tem um vertice ausente. 

c. Sb 4 2- : Numero total de eletrons de Valencia = 22. Para An + 6. A classificagao e aracno. 

A estrutura quadrada deste ion (Figura 15.22) corresponde a um octaedro com 
dois vertices faltando. 
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FIGURA 15.22 Clusters ionicos 
dos elementos do grupo repre¬ 
sentative (ions Zintl). (Estruturas 
moleculares geradas com dados 
CIF.) 




EXERCICIO 15.7 Classifique os seguintes clusters do grupo dos elementos representativos: 

a. Ge 9 2- 

b. Bi 5 3+ 

Uma extensao das regras de Wade foi descrita para contagem de eletrons em boranos, hetero- 
boranos, metaloboranos, outros clusters e ate mesmo metalocenos. 40 Essa abordagem, chamada 
de regra mno, afirma que para uma estrutura de cluster fechado ser estavel, deve haver m + n 
+ o pares de eletrons esqueleticos estruturais, onde 

m = numero de poliedros condensados (ligados) 

n = numero total de vertices 

o = numero de pontes de atomo unico entre dois poliedros 

Um quarto termo, p deve ser adicionado para estruturas com vertices faltando: 

p = numero de vertices faltantes (por exemplo, p - 1 para nido, p = 2 para aracno) 

Essa abordagem foi desenvolvida especialmente para aplicagao em estruturas macropolie- 
dricas, clusters envolvendo poliedros ligados, e muitos exemplos foram descritos. 41 Ela e mais 
bem ilustrada por alguns exemplos. 


EXEMPLO 15.9 


Determine o numero de pares de eletrons da estrutura previstos pela regra mno do seguinte: 
Bi 2 Hi 2 2_ (ver Figura 15.15) 

m: Essa estrutura consiste de um unico poliedro. m= 1 
n: Cada atomo de boro no poliedro 

esta em um vertice. n- 12 

oi Nao ha pontes entre os poliedros. o = 0 

p: A estrutura e closo, entao p = 0. 

m + n + o = 13 pares de eletrons 
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(T 7 5 -C 2 B 9 H n ) 2 Fe 2 (verFigura 15.20) 

m: Essa estrutura tem dois poliedros ligados. m- 2 

n: Todos os carbonos, boros e o Fe 

estao nos vertices. n - 23 

o: O atomo de Fe serve para unir 

os poliedros por pontes. <9=1 

p: A estrutura e closo, entao p = 0. 

m + n + <9 = 26 pares de eletrons 


Ferroceno, (T 7 5 -C 5 H 5 ) 2 Fe (ver Figura 13.5) 

m: A estrutura pode ser vista como dois 

poliedros ligados (piramides pentagonais). m = 2 

n: Cada atomo na estrutura e um vertice. n= 11 

<9/ O atomo de ferro serve para unir 

os poliedros por pontes. o- 1 

p: A estrutura nao e closo. O topo ou o 
fundo podem ser vistos como uma 
estrutura pentagonal bipiramidal com 
a falta de um vertice. A classificagao e 
nido para cada poliedro ligado. 

p-2 (uma face aberta por poliedro) 
m + n + o + p = 16 pares de eletrons 

EXERCICI0 15.8 Determine o numero de pares de eletrons da estrutura previstos pela regra 
mno do seguinte: 

a. (Tj 5 -C 5 H 5 )Fe(Tj 5 -C 2 B 9 H n ) (verFigura 15.20 ) 

b. nido -7,8-C 2 B 9 H n 2_ (ver Figura 15.19 ) 

15.4.5 Clusters carbono-centrados 

Muitos compostos foram sintetizados, muitas vezes fortuitamente, nos quais um ou mais ato- 
mos foram parcialmente ou completamente encapsulados dentro dos clusters de metal. Os mais 
comuns foram os clusters carbono-centrados, chamados tambem clusters carbeto ou carbido, 
com o carbono exibindo numeros de coordenagao e geometrias nao encontradas em moleculas 
organicas classicas. Exemplos dessas geometrias de coordenagao incomuns sao mostrados na 
Figura 15.23. 

Atomos encapsulados contribuem com seus eletrons de Valencia para a contagem total de 
eletrons. Por exemplo, o carbono contribui com seus 4 eletrons de Valencia em Ru 6 C(CO) 17 para 
dar um total de 86 eletrons, correspondente a uma contagem de eletrons closo (Tabela 15.12). 

Como o carbono pode, com apenas quatro orbitais de Valencia, formar ligagoes com mais 
de quatro atomos de metal de transigao circundantes? Ru 6 C(CO) 17 , com um nucleo central de 
simetria O h , e um exemplo util. O orbital 2s do carbono tem simetria A lg e os orbitais 2 p tem 
simetria T lu no grupo de pontos O h . O nucleo de Ru 6 octaedrico tem orbitais ligantes de estru¬ 
tura de mesma simetria que B 6 H 6 2_ descrito anteriormente neste capitulo (ver Figura 15.13): um 
grupo orbital A lg dirigido centralmente e dois conjuntos de orbitais, orientados tangencialmente 
ao nucleo, de simetria T lu e T 2g- Portanto, ha duas maneiras pelas quais a harmonia de simetria 
esta correta para as interagoes entre o carbono e o nucleo Ru 6 : as interagoes de simetria A lg e 
T lu , mostradas na Figura 15.24 (os orbitais T 2g participam da ligagao Ru—Ru, mas nao da liga- 
gao com o carbono central). O resultado final e a formagao de quatro orbitais ligantes C—Ru, 
ocupados por pares de eletrons no cluster e quatro orbitais antiligantes desocupados. 42 

EXERCICIO 15.9 Classifique os seguintes clusters pelo tipo estrutural: 

a. [Re 7 C(CO) 21 ] 3 - 

b. [Fe 4 N(CO) 12 ]- 
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FIGURA 15.23 Clusters de 
carboneto. Ligantes CO foram 
omitidos para facilitar o enten- 
dimento. 


FIGURA 15.24 Interagoes 
ligantes entre o carbono central 
e Ru 6 octaedrico. 



FIGURA 15.25 Exemplos de 
clusters grandes. Ligantes CO 
e hidrito foram omitidos para 
mostrar mais claramente a 
ligagao metal-metal. 



• =PPh 




FIGURA 15.26 Um ion hidrito 
em uma gaiola de oito ions de 
litio. (Estruturas moleculares 
geradas com dados CIF, com 
atomos de hidrogenio omitidos 
para facilitar o entendimento.) 


Um exemplo particularmente interessante do encapsulamento e aquele de um atomo do ferro 
dentro de um ion de Zintl prismatico pentagonal, [FeGe 10 ] 3- (Figura 15.25). Esse ion e formado 
a partir do sal de potassio da especie de Zintl Ge 9 4- e Fe(2,6-Mes 2 C 6 H 3 ) 2 (mes = mesitila) na 
presenga de 2,2,2-cript. O cript e o solvente, etilenodiamino, tambem estao presentes no cristal. 
[FeGe 10 ] 3- foi comparado ao ion [Ti(i 7 5 -P 5 ) 2 ] 2_ (ver Segao 15.2.2), com diferengas significativas 
observadas na estrutura e na ligagao, apesar de sua similaridade em aparencia 43 

15.4.6 Comentarios adicionais sobre os clusters 

Como ja vimos, clusters de metais de transigao podem adotar uma grande variedade de geometrias 
e podem envolver ligagoes metal-metal de ate 5- ordem. Os clusters podem tambem incluir polie- 
dros muito maiores do que os mostrados ate agora no presente capitulo; os poliedros ligados atraves 
de vertices, arestas ou faces; e podem se estender em redes tridimensionais. Exemplos desses tipos 
de clusters sao dados na Figura 15.25. Ate mesmo um exemplo de um cluster de hidreto-centrado, 
com um ion hidreto dentro de uma gaiola de oito ions de litio, foi relatado (Figura 15.26) 44 
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15.1 Preveja os seguintes produtos: 

a. Mn 2 (CO) 10 + Br 2 -» 

b. HCC1 3 + excesso [Co(CO) 4 ]“-» 

c. Co 2 (CO) 8 + (SCN) 2 -> 

d. Co 2 (CO) 8 + C 6 H 5 —C=C—C 6 H 5 (o produto tern uma liga- 
gao simples Co—Co) 

e. Mn 2 (CO) 10 + [77 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 ] 2 -> 

15.2 Proponha fragmentos organicos que sao isolobares com: 

a. Tc(CO) 5 

b. [Re(CO) 4 ]- 

c. [Co(CN) 5 ] 3- 

d. [CpFe(77 6 -C 6 H 6 )] + 

e. [Mn(CO) 5 ] + 

f. Os 2 (CO) 8 (Encontre uma molecula organica isolobar com 
esta molecula dimerica.) 

15.3 Proponha dois fragmentos organometalicos nao mencionados 
neste capitulo que sejam isolobares com: 

a. CH 3 

b. CH 

c. CH 3 + 

d. CH 3 “ 

e. (7j 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 2 

f. Sn(CH 3 ) 2 

15.4 Proponha uma molecula organometalica que seja isolobar com 
cada uma das seguintes opgoes: 

a. Etileno 

b. P 4 

c. Ciclobutano 

d. s 8 

15.5 Hidretos como NaBH 4 e LiAlH 4 reagiram com os complexos 
[(C 5 Me 5 )Fe(C 6 H 6 )] + , [(C 5 H 5 )Fe(CO) 3 ] + e [(C 5 H 5 )Fe(CO) 2 (PPh 3 )] + 
(Ver P. Michaud, C. Lapinte, D. Astruc, Ann. N. Y. Acad. Sci., 
1983, 415 , 97.) 

a. Mostre que estes complexos sao isolobares. 

b. Preveja os produtos das reagoes destes complexos com 
reagentes hidreto. 

15.6 Hoffmann descreveu as seguintes moleculas como compostas 
de fragmentos isolobares. Subdivida as moleculas em fragmen¬ 
tos e mostre que os fragmentos sao isolobares. 

a. 
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15.7 Yerifique que os seguintes compostos sao formados de frag¬ 
mentos isolobares: 
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°r '"w PMePh 2 
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Ph 2 MeP / Y X C 0 
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/ PMe 3 Me 3 p 
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PMe 3 
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(Ver G. A. Carriedo, J. A. K. Howard, F. G. A. Stone, 
J. Organomet. Chem., 1983, 250, C28.) 

15.8 Calculos relatados sobre os fragmentos Mn(CO) 5 , Mn(CO) 3 , 
Cu(PH 3 ) e Au(PH 3 ) mostraram que as energias de seus orbitais 
hlbridos, isoladamente ocupados, situam-se na ordem Au(PH 3 ) 
> Cu(PH 3 ) > Mn(CO) 3 > Mn(CO) 5 . 

a. No composto (OC) 5 Mn—Au(PH 3 ), voce esperaria que os 
eletrons na ligagao Mn—Au fossem polarizados na diregao 
de Mn ou Au? Por que? (Dica: desenhe um diagrama de 
nivel de energia para o orbital molecular formado entre Mn 
e Au.) 

b. O fragmento de Cu(PPh 3 ) liga-se a C 5 H 5 de maneira 
semelhante ao fragmento isolobar Mn(CO) 3 No entanto, a 
geometria do complexo Au(PPh 3 ) correspondente e signifi- 
cativamente diferente: 



Sugira uma explicagao. (Ver D. G. Evans, D. M. P. Mingos, J. 
Organomet. Chem., 1982, 232, 171.) 

15.9 a. Um atomo de estanho pode fazer pontes com dois grupos 
Fe 2 (CO) 8 em uma estrutura semelhante a do espiropentano. 
Mostre que essas duas moleculas sao compostas de frag¬ 
mentos isolobares. 
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(OC) 4 Fc 

i 'Sn 
(OC) 4 Fe^ 


Fe( CO) 4 
Fe( CO) 4 


ch 2 

h 7 c. / 

i 

H 2 C ^ \ 

ch 2 


b. O estanho tambem pode fazer ponte com dois fragmentos 
Mn(CO) 2 (i 7 5 -C 5 Me 5 ). O composto formado tem Mn—S- 
n—Mn dispostos linearmente. Explique esse arranjo lin¬ 
ear. (Dica: encontre um hidrocarboneto isolobar a este 
composto. Ver W. A. Herrmann, Angew. Chem., Int. Ed., 
1986, 25, 56.) 

15.10 O fragmento AuPPh 3 e isolobar ao atomo de hidrogenio. Alem 
disso, os analogos dos ions instaveis CH 5 + , CH 6 2+ e CH ? 3+ 
podem ser preparados usando AuPPh 3 em vez de H. Preveja 
as estruturas dos analogos AuPPh 3 destes ions e sugira uma 
explicagao para a sua estabilidade. (Dica: ver G. A. Olah, G. 
Rasul, Acc. Chem. Res., 1997, 25, 56, e references contidas 
nele.) 

15.11 Foi previsto que os fragmentos isolobares Fe(CO) 3 e CpCo 
formam uma variedade de complexos carbonila analogos, por 
exemplo: 

Fe 2 (CO) 6 ()it 2 -CO) 3 e Cp 2 Co 2 ()a 2 -CO) 3 
Fe 2 (CO) 6 ()U 2 -CO) e Cp 2 Co 2 ()U 2 -CO) 

Em cada caso, esta previsto que o composto de cobalto tenha 
uma ligagao metal-metal substancialmente menor do que o 
composto de ferro analogo, mesmo que as ordens de ligagao 
dos compostos relacionados sejam as mesmas. Sugira duas 
explicates para esse fenomeno. (Ver H. Wang, Y. Xie, R. B. 
King, H. F. Schaefer III, J. Am. Chem. Soc ., 2005, 727, 11646.) 

15.12 Os orbitais moleculares do conhecido complexo [Ti(i 7 5 -P 5 ) 2 ] 2_ , 
o fragmento [Ti(i 7 5 -P 5 )] _ e ciclo-Pf foram calculados. 

a. Compare as interagoes orbitais entre os orbitais d de Ti e 
P 5 “ com as interagoes correspondentes entre orbitais d do 
Fe e ciclopentadieno (Figura 13.28). 

b. Das especies [Ti(i 7 5 -P 5 ) 2 ] 2_ , [Ti(i 7 5 -P 5 )] _ e P 5 “ qual tem a 
maior distancia P—P? Por que? 

(Ver Z.-Z. Liu, W.-Q. Tian, J.-K. Feng, G. Zhang, W.-Q. Li, J. 
Phys. Chem. A, 2005, 109, 5645.) 

15.13 A unidade C 2 pode formar pontes entre metais de transigao. 
Por exemplo, (CO) 5 Mn()a 2 -C 2 )Mn(CO) 5 foi relatado. (Ver P. 
Belanzoni, N. Re, A. Sgamellotti, C. Floriani, J. Chem. Soc., 
Dalton Trans., 1997, 4773.) 

a. Mostre como dois fragmentos Mn(CO) 5 podem interagir de 
uma forma cr com um ligante C 2 em ponte. 

b. Mostre como as interagoes pi podem ocorrer entre C 2 e os 
fragmentos Mn(CO) 5 , com Mn(CO) 5 , usando orbitais nao 
envolvidos nas interagoes cr. 

c. Compare seus resultados com aqueles relatados na litera- 
tura. 

15.14 O complexo Mo 2 (NMe 2 ) 6 (Me = metila) contem uma ligagao 
tripla metal-metal.Voce preve que essa molecula seja mais pro- 
vavelmente eclipsada ou alternada? Explique. 

15.15 Em [Re 2 Cl 8 ] 2_ , os orbitais 4c 2 do renio interagem fortemente 
com os ligantes. Para uma unidade ReCl 4 neste Ion, esboce os 
quatro grupos de orbitais dos ligantes cloreto (considere um 
orbital doador a por Cl). Identifique o grupo de orbital de sime- 
tria adequada para interagir com os orbitais 4c 2 -r do renio. 


15.16 [Tc 2 C1 8 ] 2_ tem uma ordem de ligagao maior do que [Tc 2 C1 8 ] 3_ , no 
entanto, a distancia da ligagao Tc—Tc em [Tc 2 C1 8 ] 2_ e maior.Sug- 
ira uma explicagao. (Dica: ver F. A. Cotton, Chem. Soc. Rev., 1983, 
122, 35 ou F. A. Cotton e R. A. Walton, Multiple Bonds between 
Metal Atoms, Clarendon Press, Oxford, 1993, pp. 122-123.) 

15.17 Ordens de ligagao formais as vezes podem ser enganosas. Por 
exemplo, [Re 2 Cl 9 ]“, que tem uma ordem de ligagao metal- 
-metal de 3,0, tem uma ligagao Re—Re maior (270,4 pm) do 
que [Re 2 Cl 9 ] 2_ , (247,3 pm), que tem uma ordem de ligagao de 
2,5. Explique a ligagao mais curta em [Re 2 Cl 9 ] 2_ . (Dica: ver 
G. A. Heath, J. E. McGrady, R. G. Raptis, A. C. Willis, Inorg. 
Chem., 1996, 35, 6838.) 

15.18 Os compostos de molibdenio [Mo 2 (DTolF) 3 ] 2 (^t-OH) 2 , l,e 
[Mo 2 (DTo1F) 3 ] 2 ()U-0) 2 , 2, tem estruturas nucleares semelhan- 
tes, como mostrado (DTolF = [(p-tolil)NC(H)N(p-tolil)]“) 
A distancia molibdenio-molibdenio em 2 (214,0 pm) e ligei- 
ramente maior que a distancia comparavel em 1 (210,7 pm). 
Sugira uma explicagao para essa diferenga. Os hidrogenios e os 
aneis de tolueno sao omitidos para mostrar mais claramente a 
ligagao ao Mo. (F. A. Cotton, L. M. Daniels, I. Guimet, R. W. 
Henning, G. T. Jordan IV, C. Lin, C. A. Murillo, A. J. Schultz, 
J. Am. Chem. Soc., 1998, 120, 12531.) 



1 [ Mo 2 ( DTolF) 3 ] 2 ( OH) 2 



2 [ Mo 2 ( DTolF) 3 ] 2 ( pr-O) 2 


15.19 O complexo diferro Fe 2 (DPhF) 3 (DPhF = difenilforamidinato) 
tem sete eletrons desemparelhados. Os calculos indicam que a 
ordem das energias dos orbitais moleculares resultantes das inte- 
ragoes orbitais d e diferente da Figura 15.9: (j tt it* cr* S 5* em 
ordem crescente de energia. 

a. Quais sao os estados de oxidagao formais dos atomos de 
ferro? 

b. Justifique os sete eletrons desemparelhados. 

(C. M. Zall, D. Zherebetskyy, A. L. Dzubak, E. Bill, L. Gagliardi, 
C. C. Lu, Inorg. Chem., 2012, 51, 728.) 



DPhF 


15.20 A aplicagao de um ligante guanidinato “estericamente aper- 
feigoado” era considerada essencial para impor a distancia 
de ligagao Cr—Cr mais curta conhecida (A. Noor; G. Glatz; 
R. Muller; M. Kaupp; S. Demeshko; R. Kempe, Z. Anorg. 
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Allg. Chem., 2009, 635, 1149). Use os esbogos nesta referen¬ 
da para discutir as caracterfsticas estericas e eletronicas dos 
aminopiridinatos, amidinatos e guanidinatos que resultam em 
comprimentos de ligagao Cr—Cr variaveis. Como a medigao 
da suscetibilidade magnetica para o complexo dicromo repre- 
sentado nessa referenda apoia uma estrutura eletronica com- 
pativel com uma ligagao qumtupla? 

15.21 Um objetivo de se explorar a reatividade dos complexos 
dicromo com a ligagao qumtupla proposta e obter dados 
adicionais para oferecer suporte a essas ordens de ligagao 
elevadas. 

a. Com relagao a isso, [ H L lPr Cr] 2 

(H L i p r = Ar—N=C(H)—(H)C=N—Ar, 
com Ar = 2,6-diisopropilfenil) (Figura 15.11(b)) reage 
com alcino interno para produzir adutos 1:1 (J. Shen, G. 
P. A. Yap, J.-P. Wemer, K.H. Theopold, Chem., Commun., 
2011, 47, 12191). O produto da reagao com CH 3 C=CCH 3 
apoia uma ligagao qumtupla no complexo dicromo inicial? 
Fornega argumentos com base em dados cristalograficos e 
ordens de ligagao calculadas. 

b. A reagao de [ H L lPr Cr] 2 com acetileno da um produto que 
tern uma distancia Cr—Cr de 192,5 pm e um ligante HCCH 
em ponte com uma distancia C—C de 132,6 pm (o acetileno 
livre tern uma distancia C—C de 120,5 pm). Justifique o 
aumento em ambas as distancias Cr—Cr e C—C conforme 
o produto e formado. 

15.22 Usando o sistema de coordenadas da Figura 15.12, para 
B 6 H 6 2- , faga o seguinte: 

a. Mostre que os orbitais p z dos boros tern coletivamente a 
mesma simetria que os orbitais s (gere uma representagao 
baseada nos seis orbitais p z dos boros, e faga o mesmo para 
os seis orbitais s). 

b. Mostre que essas representagoes se reduzem para A^ +E 
+ T lu • 

c. Mostre que os orbitais p x e p y dos boros formam orbitais 
moleculares de simetria 

15.23 Para o cluster closo B ? H 7 2 , que tern simetria D 5h , verifique 
se existem 8 pares de eletrons ligantes de estrutura. 

15.24 Classifique as seguintes moleculas como closo, nido ou aracno : 

a. C 9 BoH 7 

b. b 6 h 12 

c. B n H n 2- 

d. c 3 b 5 h 7 

e. CB 1q H 13 

f. B 10 H 14 2 - 

15.25 Classifique as seguintes moleculas como closo, nido ou aracno : 

a. SB 10 H 10 2 

b. NCB 10 H n 

c. SiC 2 B 4 H 10 

d. As 2 C 2 B ? H 9 

e. PCB 9 H u - 

15.26 Classifique as seguintes moleculas como closo ou nido : 

a. B 3 H g Mn(CO) 3 

b. B 4 H 6 (CoCp) 2 

c. C2B7H1 ICoCp 

d. B 5 H 10 FeCp 

e. C 2 B 9 H u Ru(CO) 3 

15.27 Ni(CO) 4 tetraedrico pode ser usado como a estrutura de refe- 
rencia para os fragmentos Ni(CO) 3 , Ni(CO) 2 e Ni(CO). 


a. Determine as formulas dos fragmentos hidrocarboneto de 
metano para cada um desses fragmentos de carbonila nfquel. 

Determine x para os clusters closo contendo Ni(CO) e fragmen¬ 
tos de Ni(CO) 2 : 

b. [Bi 3 Ni 4 (CO) 6 ] x 

c. [Bi^STi 4 (CO) 6 ] 2 - 

(J. M. Goicoechea, M. W. Hull, S. C. Sevov, J. Am. Chem. Soc., 

2007, 729, 7885.) 

15.28 As tentativas de construir metaloboranos atraves de reagoes 
de expansao de cluster com complexos carbonila metal as 
vezes resultam em produtos inesperados. Por exemplo, a 
reagao de B 3 H ? (Cp*RuH) 2 e Mo(CO) 3 (CH 3 CN) 3 resulta em 
B 2 H 6 (Cp*RuCO) 2 sem qualquer incorporagao do fragmento 
Mo(CO) 3 (K. Geetharani; S. K. Bose; B. Yarghese; S. Ghosh, 
Chem. Eur. J. 2010, 16, 11357). Classifique estes metalobo¬ 
ranos como closo, nido ou aracno. B 2 H 6 (Cp*RuCO) 2 reage 
da mesma forma com as carbonilas do Grupo 7 Mn 2 (CO) 10 e 
Re 2 (CO) 10 ? Faga um esbogo dos produtos dessas reagoes (K. 
Geetharani; S. K. Bose, S. Sahoo, B. Varghese; S. M. Mobin, 
S. Ghosh, Inorg. Chem., 2011, 50, 5824). 

15.29 Este capitulo trata separadamente das ligagoes metal-metal e dos 
metaloboranos, mas a reagao de [Cp*MoCl 4 ] e LiBH 4 , seguida 
por termolise com po de telurio em tolueno produz um metalo- 
borano com ligagoes metal-metal, [(Cp*Mo) 4 B 4 H 4 ()it 4 -BH) 3 ] 
(A. Thakur, S. Sahoo, S. Ghosh, Inorg. Chem., 2011, 50, 
7940). Que caracterfsticas estruturais aparentemente impedem 
BH encapuzado de algumas das faces do cubano? O espectro 
RMN n B de [(Cp*Mo) 4 B 4 H 4 ()U 4 -BH) 3 ] e compatfvel com a 
presenga de sete atomos de boro. Apresentava tres ressonan- 
cias com proporgao 2:2:3. Esboce a estrutura abreviada do 
cubano fornecido no Grafico 1 desta referencia e nomeie cada 
atomo do boro com seu desvio qufmico. Os dados de RMN 
tambem indicam dois ambientes Cp*. O que diferencia os frag¬ 
mentos MoCp* que conduzem a esta caracterfstica espectral? 

15.30 A reagao de [Fe(i 7 6 -areno)] 2+ e Tl 2 \nido-1, 8-C 2 B 9 H n ] resulta 
no deslocamento do areno e na formagao de [l-(i 7 6 -areno)- 
-closo- l,2,3-FeC 2 B 9 H n ] onde o numero de substituintes 
metila no areno varia de 1 a 6 (B. Stfbr, M. Bakardjiev, J. 
Holub, A. Ruzicka, Z. Padelkova, P. Stepnicka, Inorg. Chem., 
2011, 50, 3097). Explique por que o rendimento do produto era 
menor para os complexos pentametilbenzeno e hexametilben- 
zeno. Fornega quatro tendencias exclusivas (espectroscopicas 
e eletroqufmicas) que foram correlacionadas com a crescente 
substituigao de metila no areno. 

15.31 Classifique as seguintes moleculas como closo, nido ou aracno’. 

a. Ge 9 4- 

b. InBi 3 2 “ 

c. Bi g 2+ 

15.32 Os complexos com ions Zintl como ligantes possuem estrutu- 
ras intrigantes. Um estudo inicial relatou que a reagao de K 3 E ? 
(E = P, As, Sb) com fontes de M(CO) 3 (M = Cr, Mo, W), em pre¬ 
senga de criptante[2.2.2] resulta em [K(2.2.2)] 3 [M(CO) 3 (E7)] 
(S. Charles, B. W. Eichhom, A. L. Rheingold, S. G. Bott, J. Am. 
Chem. Soc., 1994, 116, 8077). Por que essas reagoes requerem 
criptante [2.2.2] para serem bem-sucedidas? Discuta as habili- 
dades doadoras -77 relativas desses ions Zintl para o fragmento 
de Cr(CO) 3 . (Dica: use dados IV v(CO).) Que tendencia e 
observada nos espectros eletronicos para a serie [K(2.2.2)] 3 
[Cr(CO) 3 (E 7 )]7 Explique resumidamente por que essa tenden- 
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cia parece razoavel com base em como ela e atribuida. Esses 
trianions podem ser protonados para produzir dianions. Faga 
o esbogo de [Cr(CO) 3 (HSb 7 )] 2_ para indicar com clareza o 
sitio protonado. 

15.33 Os ions Zintl estao sendo explorados para reagoes de ativa- 
gao de pequenas moleculas. O ion de Zintl do grupo 15 pro¬ 
tonado, [HP ? ] 2- realiza a hidrofosfinagao de carbodiimidas, 
RN=C=NR (R = 2,6-diisopropilfenil, Tr, Cy) para pro¬ 
duzir ions de Zintl amidina funcionalizados [P ? C(NHR) 
(NR)] 2- (TR. S. P. Turbervill, J. M. Goicoechea, Chem. 
Commun., 2012, 48 , 1470; R. S. P. Turbervill, J. M. Goicoe¬ 
chea, Organometallics, 2012, 31, 2452). Fornega duas obser- 
vagoes que apoiam a hipotese de que o pas so de protonagao 
e um processo intramolecular. Desenhe a estrutura de Lewis 
de [HP ? ] 2- que indicam os atomos de fosforo carregados 
negativamente e, em seguida, use o formalismo de setas para 
descrever o mecanismo de hidrofosfinagao proposto para um 
RN=C=NR geral. 

15.34 Determine o numero de pares de eletrons esqueleticos previs- 
tos pela regra mno do seguinte: 

a. aracno- B 5 H n 

b. 1 -(t7 5 -C 5 H 5 )CoB 4 H 10 (ver Figura 15.17) 

c. (7 7 5 -C 5 H 5 )Fe(7 7 5 -C 2 B 9 H 11 ) (ver Figura 15.20) 

15.35 Atribua os grupos de pontos das seguintes estruturas do pre¬ 
sente capftulo: 

a. O simbolo isolobar 

b. Os metalocenos com aneis P 5 , mostrados na Figura 15.5 

c. [Re 2 Cl 8 ] 2- e [Os 2 Cl 8 ] 2- 

d. Um orbital U de B 6 H 6 2 mostrado na Figura 15.13 

e. O nido borano no centra inferior da Figura 15.15 

f. Os analogos carboranos do ferroceno, mostrados na Figura 15.20 

g. Te 6 2+ e Ge 9 4- na Figura 15.22 

15.36 Atribua os grupos de pontos: 

a. O nucleo do cluster ferro(III) [Fe 8 0 4 (sao) 8 (py) 4 ] • 4py (sao 
= salicilaldoxima; py = piridina), que tern uma estrutura do 
cubano Fe 4 0 4 dentro de um tetraedro Fe 4 .(Ver I. A. Gass, 
C. J. Milios, A. G. Whittaker, F. P. A. Fabiani, S. Parsons, 
M. Murrie, S. P. Perlepes, E. K. Brechin, Inorg. Chem., 
2006, 45, 5281.) 


Fe 



b. O ion [As@ Ni 12 @As 20 ] 3- que contem um atomo As no 
centra de um icosaedro Ni 12 , que por sua vez, e cercado por 
um dodecaedro As 2Q . (Ver B. W. Eichhorn, Science, 2003, 
300, 778.) 



Os problemas a seguir requerem o uso do software de mode- 
lagem molecular. 

15.37 Foi relatado que o ligante P 5 - age como um aceptor mais forte 
do que 77 5 -C 5 H 5 - . 

a. Usando a abordagem de grupo de orbitais como para o fer¬ 
roceno (ver Figura 13.27), faga um esbogo dos grupos de 
orbitais que surgem dos aneis P 5 . Em seguida, mostre como 
os grupos de orbitais podem interagir com orbitais apropria- 
dos em um metal de transigao central. 

b. Com base em seu diagrama, sugira por que o ligante P 5 - 
pode agir como um aceptor mais forte do que 77 5 -C 5 H 5 - . 

c. Usando o programa de modelagem molecular, calcule e mos¬ 
tre os orbitais moleculares de [(^ 5 -P 5 ) 2 Ti] 2- . Compare seus 
resultados com aqueles descritos na literatura para este com- 
plexo. (Ver E. Umezius, W. W. Brennessel, C. J. Cramer, J. 
E. Ellis, P. von Rague Schleyer, Science, 2002, 295, 832; 
uma comparagao dos orbitais moleculares de 77 5 -C 5 H 5 - e P 5 - 
pode ser encontrada em H-J. Zhai, L-S. Wang, A. E. Kuz¬ 
netsov, A. I. Boldyrev, J. Phys. Chem. A, 2002, 106, 5600.) 

15.38 Construa os ions Re 2 Cl 8 2- e Os 2 Cl 8 2- (ver Figura 15.7) e 
calcule e mostre seus orbitais moleculares. Compare esses 
orbitais com a Figura 15.8, enfocando as ligagoes metal-metal 
e as interagoes orbitais d com os ligantes, e classifique os 
orbitais envoividos na ligagao metal-metal como o a, tt ou 8. 
Como comparar seus resultados com as ligagoes quadruplas 
e triplas relatadas respectivamente para esses ions? (Depen- 
dendo do programa utilizado, voce pode precisar corrigir os 
atomos em posigao antes de fazer os calculos dos orbitais, 
especialmente para Re 2 Cl 8 2- . As informagoes estruturais sobre 
este ion podem ser encontradas em F. A. Cotton, C. B. Harris, 
Inorg. Chem., 1965, 4, 330.) 

15.39 A ordem de ligagao maxima para uma especie quimica dia- 
tomica foi calculado como sendo seis, por exemplo, em 
Cr 2 . Que tipos de interagoes orbitais seriam possfveis nesta 
molecula? Calcule e mostre os orbitais moleculares para Cr 2 
e classifique-os como a, tt ou 8 e como ligantes ou antiligan- 
tes. Identifique os orbitais atomicos usados em cada orbital 
molecular. Seus resultados sao compativeis com uma ordem 
de ligagao de seis? (Ver G. Frenking, R. Tonner, Nature, 2007, 
446, 276 e references citadas nele.) 

15.40 Desenhe closo- B 6 H 6 2- (ver Figura 15.12) e calcule seus 
orbitais moleculares. Identifique e indique o seguinte: 

a. O orbital tendo a simetria A lg resultante da sobreposigao 
de p ou os orbitais hfbridos que apontam para o centra do 
octaedro (ver Figura 15.13). 

b. Tres orbitais que tern a simetria T ]u envolvendo interagoes 
pi entre conjuntos de quatro orbitais p do boro. 

c. Tres orbitais tendo simetria U envolvendo a sobreposigao de 
conjuntos de quatro orbitais p de boro dentro do mesmo piano. 
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15.41 Desenhe o cluster carbono-centrado do nucleo de Ru 6 C(CO) 17 
(ver Figura 15.23) e calcule seus orbitais moleculares. Iden- 
tifique e indique o seguinte: 

a. O orbital tendo a simetria A lg resultante da sobreposigao 
de p ou os orbitais hibridos que apontam para o centro do 
octaedro com o orbital 2s do carbono (ver Figura 15.24). 

b. Tres orbitais que tem a simetria T ]u envoivendo interagoes 
pi entre conjuntos de quatro orbitais p ou d do rutenio com 
orbitais 2 p do carbono. 

c. Tres orbitais tendo simetria T 2g envolvendo a sobreposigao 
de conjuntos de quatro orbitais p ou d do boro dentro do 
mesmo piano. 


15.42 O cluster ion de Zintl [CoGe 10 ] 3- tem geometria prismatica 
pentagonal. Calcule os orbitais moleculares desse ion. 

a. Identifique os orbitais moleculares chave envolvidos na 
ligagao com cobalto. 

b. Identifique os orbitais moleculares chave envolvidos na 
ligagao entre os germanios nos aneis. 

c. Compare a ligagao desse cluster com a ligagao no fer- 
roceno (Segao 13.5.2). 

(Ver J.-Q. Wang, S. Stegmaier, T. F. Fassler, Angew. Chem., 

Int. Ed. , 2009, 48 , 1.) 


A P E N D I C E 
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Respostas aos exercfcios 


Para conferir as respostas dos exercfcios pares de cada capftulo 
deste livro, consulte a nossa Sala Virtual, em <sv.pearson.com.br>. 


o 


E 


o o 


Capftulo 2 


2,1 E = rJ^ - V) = rJ^ = 2,179 X 10- 18 j(|r) = 3,026 X 1<T 19 J 

= 1,097 X 10 7 m _1 ( — ) = 1,524 X 10 6 m _1 X m = 1,524 X 10 4 cm _1 
\36 / 100 cm 

2.3 As superficies nodais angulares para um orbital d xz sao os pianos onde xz = 0, o que 
significa que ouiouz deve ser zero. Os pianos yz e xy satisfazem esta exigencia. 

2.5 a. Se todos os tres eletrons 2 p tem o mesmo spin , como em tl t2 t3 existem 
tres possibilidades de troca (1 e 2, 1 e 3, ou 2 e 3), e sem pares. Em geral, a energia 

total e 3H e . Se houver um eletron desemparelhado, como em t f t _, ha 

um eletron com spin i e nao ha possibilidade de troca; dois eletrons com spin t, com 
possibilidade de uma troca; e um par. No geral; a energia total ell e + H c . Como 
U e e negativo Il c e positivo. A configura^ao com tres eletrons desemparelhados 
tem muito menos energia 

b. Se os tres eletrons 2 p evitam o emparelhamento, mas nem todos tem spins mutua- 
mente paralelos, como em somente os dois eletrons t podem trocar. A 

energia total e ll e . A energia deste estado e intermediaria entre as da parte a. E 2 
11^ superior a e inferior a t j _por II c . 

2.7 


1 Uranio 

Total 

7s 

5 f 

6 d * 

z 

92 

92 

92 

92 

(Is 2 ) 

2 

2 

2 

2 

(! 2s 2 2p 6 ) 

8 

8 

8 

8 

(3s 2 3p 6 ) 

8 

8 

8 

8 

(3d 10 ) 

10 

10 

10 

10 

(4s 2 4p 6 ) 

8 

8 

8 

8 

(4d m ) 

10 

10 

10 

10 

(4/ 14 ) 

14 

14 

14 

14 

(5s 2 5p 6 ) 

8 

8 

8 

8 

(5 d w ) 

10 

10 

10 

10 

(5/) 

3 

3 

2 x 0,35 

3 

(6s 2 6p 6 ) 

8 

8 x 0,85 


8 

(6 d 1 ) 

1 

1 x 0,85 



(Is 2 ) 

2 

1 x 0,35 



Z* 


3,00 

13,30 

3,00 


\o OOO 

/E+E E—E 
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Capi'tulo 3 

3.1 POF 3 : A regra do octeto resulta em liga^oes simples P—F e P—O. As cargas formais 
resultam em uma liga 9 ao dupla para P=0. A distancia real e de 143 pm, considera- 
velmente mais curto que uma liga 9 ao P—O regular (164 pm). 


:F—P—F: :F—P—F: 

.. j | ” 

:F: :f: 


SOF 4 : Essa e uma estrutura trigonal bipiramidal distorcida, com uma liga 9 ao dupla S=0 e 
liga 9 ao simples S—F sao necessarias por argumentos de cargas formais. O curto comprimento 
de liga 9 ao S=0 de 141 pm esta de acordo. 


:F 

:f 



cj: 


" :f: 


S0 3 F _ : E basicamente uma estrutura tetraedrica, com duas liga 9 oes duplas de atomos de oxi¬ 
genio e liga 9 oes simples para o fluor e o terceiro oxigenio. A ordem de liga 9 ao S—O e 1,67 e 
o comprimento de liga 9 ao e 143 pm, mais curto que o 149 pm de S0 4 2- , que tern uma ordem 
de liga 9 ao de 1,5. 


•O* :0: 

1 “. II . I 

:o—s=o: :p=s=o: 


•cr 

II 



:F: 


:F: 


:F: 


3.3 XeOF 2 

Numero esterico: 5 

F 


C10F 3 

5 

F 


* ^ Xe = 0 

I 

F 



SOCl 2 

4 



Angulos: F —Xe —O proxima de 90° F —Cl —F < 90° Cl —S —Cl = < 109,5° (exp 96°) 

F—Cl —O > 90° Cl —S —O = < 109,5° (exp 106°) 


3.5 


a. Como o fluor e mais eletronegativo que o cloro, os eletrons nas liga 9 oes N—F 
sao repelidos mais fortemente para longe do nitrogenio do que os eletrons nas 
liga 9 oes N—Cl. Como resultado, em NF 3 as repulsoes entre os pares ligantes 
proximos do nitrogenio sao mais fracas. A repulsao pelo par livre entao leva a 
angulos F—N—F menores do que os angulos Cl—N—Cl. 

b. Em SOF 4 os pares ligantes de atomos de fluor axiais sao repelidos em angulos de 
aproximadamente 90° por dois pares ligantes e a liga 9 ao dupla com o oxigenio. Por 
outro lado, os pares ligantes equatoriais se envolvem em intera 9 oes a 90° apenas 
com os pares ligantes axiais. Por causa das repulsoes globais maiores, as liga 9 oes 
para pos^oes axiais sao mais longas. 

c. Como os grupos CH 3 sao menos eletronegativos que os atomos de iodo, as liga 9 oes 
Te—C sao mais polarizadas em dire 9 ao a Te. Como resultado, os grupos media 
ocupam as pos^oes equatoriais, onde ha mais espa 90 e os grupos media estao mais 
afastados do par livre. 

d. Como o grupo OCH 3 e mais eletronegativo que o grupo CH 3 , OCH 3 puxa mais 
fortemente eletrons do enxofre, reduzindo as repulsoes eletron-eletron em torno 
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do enxofre. Isso permite que os atomos de oxigenio em FS0 2 (0CH 3 ) se separem 
mais um do outro para minimizar as repulsoes dos pares ligantes, dando um angulo 
O—S—O maior (124,4° para FS0 2 (0CH 3 ), 123,1° para FS0 2 (CH 3 )). 

Capitulo 4 

4.1 S 2 e composto de C 2 seguido por a ± , que e mostrado na figura abaixo como sendo igual a i. 


z 



S l e composto de C { seguido por a ± , que e mostrado na figura abaixo como sendo igual a cr. 

z 




4.3 Diversas das moleculas abaixo tern elementos de simetria alem daqueles usados para 
atribuir o grupo de pontos. Consulte as tabelas de caracteres no Apendice C para obter 
uma lista completa para cada grupo de pontos. 

N 2 F 2 tern um piano especular atraves de todos os atomos, que fica sobre o piano cr h , 
perpendicular ao eixo C 2 atraves da liga 9 ao N=N. Nao ha nenhum outro elemento de 
simetria, entao e ^2 h m 

B(OH) 3 tambem tern um piano especular a h , o piano da molecula, perpendicular ao 
eixo C 3 atraves do atomo de B. Novamente, nao ha nenhum outro, entao e C 3h . 

H 2 0 possui um eixo C 2 no piano do desenho, atraves do atomo de O e entre os dois 
atomos de H. Tambem tern dois pianos especulares, um no piano do desenho e o outro 
perpendicular a ele; em geral, C 2v 

PC1 3 possui um eixo C 3 atraves do atomo de P e equidistante dos tres atomos de Cl. 
Tal como NH 3 , tambem tern tres pianos cr y , cada um atraves do atomo de P e um dos 
atomos de Cl; em geral, C 3v . 

BrF 5 tern um eixo C 4 atraves do atomo de Br e o atomo de F no piano do desenho, dois 
pianos a v (cada um atraves do atomo de Br, o atomo de F no piano do desenho e dois dos 
outros atomos de F) e dois pianos cr d entre os atomos de F equatoriais; em geral, C 4v . 

HF, CO e HCN sao todos lineares, com o eixo de rota 9 ao infinito atraves do centro de 
todos os atomos. Ha tambem um numero infinito de pianos cr v , que contem o eixo C; 
em geral, C^, 

N 2 H 4 possui um eixo C 2 perpendicular a liga 9 ao N—N e dividindo o angulo entre os 
dois pares livres. Nao ha nenhum outro elemento de simetria, entao e ^2 h' 

P(C 6 H 5 ) 3 tern apenas um eixo C 3 , como em NH 3 ou B(OH) 3 . A tor 9 ao dos aneis fenila 
impede qualquer outra simetria; C 3 . 
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4.5 


BF 3 tem um eixo C 3 perpendicular ao piano a h da molecula e tres eixos C 2 , cada um 
atraves do atomo de B e um atomo de F; em geral, D 3h . 

PtCl 4 2- tem um eixo C 4 perpendicular ao piano a h da molecula. Tambem tem quatro 
eixos C 2 no piano da molecula, dois atraves de atomos de Cl opostos e dois dividindo 
os angulos Cl—Pt—Cl, tornando-se assim D 4h . 

Os(C 5 H 5 ) 2 possui um eixo C 5 atraves do centro de dois aneis ciclopentadienila e o Os, 
cinco eixos C 2 paralelos aos aneis e atraves do atomo de osmio e um piano cr h paralelo 
aos aneis atraves do atomo de osmio, para uma determinagao D 5h . 

O benzeno tem um eixo C 6 perpendicular ao piano cr h do anel e seis eixos C 2 no piano 
do anel, tres atraves de dois atomos de C cada um e tres entre os atomos. Estas sao 
suficientes para torna-lo D 6h . 

F 2 , N 2 e H—C=C sao todos lineares, cada um com um eixo C^ atraves dos atomos. 
Ha tambem um numero infinito de eixos C 2 perpendiculares aos eixos e um piano 
a h perpendicular aos eixos C^, suficientes para torna-los D oo/z . 

O aleno, H 2 C=C=CH 2 , tem um eixo C 2 atraves de tres atomos de carbono e dois 
eixos C 2 perpendiculares a linha dos atomos de carbono, ambos em angulos de 45° com 
os pianos dos atomos de H. Dois pianos especulares a d atraves de cada combinagao 
H—C—H completam a atribuigao de D 2d . 

Ni(C 4 H 4 ) 2 possui um eixo C 4 atraves dos centros de aneis C 4 H 4 e o Ni, quatro eixos C 2 
perpendiculares a C 4 atraves do Ni e quatro pianos a d , cada um incluindo dois atomos 
de carbono opostos do mesmo anel e o Ni; em geral, D 4d . 

Fe(C 5 H 5 ) 2 possui um eixo C 5 atraves dos centros dos aneis e o Fe, cinco eixos C 2 per¬ 
pendiculares aos atomos de carbono e atraves de Fe, e cinco pianos a d que incluem o 
eixo C 5 ; em geral, D 5d . 

[Ru(en) 3 ] 2+ tem um eixo C 3 perpendicular ao desenho atraves do Ru e tres eixos C 2 no 
piano do papel, cada um deles com intersegao em um anel en no ponto medio e passando 
atraves de Ru; em geral, D 3 . 

E : As novas coordenadas sao 


x' — novo x = x 
y' — novo y = y 
z' — novo z — z 


1 0 0 
0 1 0 
0 0 1 


matriz de transformagao para E 


Na notagao de matriz, 


x' 


"l 

0 

0" 

X 


X 


x' 


X 

y' 

= 

0 

1 

0 

y 


y 

ou 

y' 

— 

y 

_z' _ 


_0 

0 

1_ 

_z_ 


_z_ 


_z' _ 


_z_ 


cr v f (yz): Reflete um ponto com coordenadas (x, y, z) por meio do piano yz. 


x' = novo x = —x 
y f — novo _y = y 
z f = novo z = z 


-10 0 
0 1 0 

0 0 1 


matriz de transformagao para (r v \yz ) 


Na notagao de matriz, 


x' 


"-1 

0 

0" 

X 


—x 


x' 


—x 

y' 

= 

0 

1 

0 

y 


y 

ou 

y' 


y 

_z' _ 


0 

0 

1_ 

_z_ 


z_ 


_z'_ 


z_ 
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4.7 Moleculas quirais podem ter apenas rotates proprias. Os grupos C 1 , C n e D n — com 
os raros grupos T, O e I — satisfazem essa condigao. 

4.9 A representagao redutivel (simetria D 2f ) e: y 


D 2 h 

E 

C 2 (z) 

c 2 (y) 

C 2 (x) 

i 

a(xy) 

cr{xz) 

criyz) 

)n— 

X 

t 

i 

r 

18 

0 

0 

-2 

0 

6 

2 

0 

0^ 

x o 


Isso reduz para: 3A g + 3 B lg + 2B 2g + B 3g +A u + 2B lu + 3 B 2u + 3 B 3u 
Modos translacionais (correspondentes a r,ye z): B lu + B 2u + B 3u 
Modos rotacionais (correspondentes a Rx , Ry e Rz): B lg + B 2g + 

Modos vibracionais (todos que permanecem): 3 A g + 25 j + A u + 5 1m + 25 2m + 25 3m 

4.11 Os modos vibracionais A 2u (correspondente a simetria de z) e ambos E u (correspondente 
a simetria de x e y juntos) sao IV ativos. 

4.13 Considerando somente os modos de estiramento C—O para Mn(CO) 5 (somente os veto- 
res entre os atomos C e O): 


Qv 

E 

2 C 4 

c 2 

2<7 v 

2<j d 


r 

5 

1 

1 

3 

1 


a i 

1 

1 

1 

1 

1 

z 

A 2 

1 

1 

1 

-1 

-1 

R z 

s i 

1 

-1 

1 

1 

-1 


b 2 

1 

-1 

1 

-1 

1 


E 

2 

0 

-2 

0 

0 

(x,y){R x ,R y ) 


T = 2A l +B l +E 

Mn(CO) 5 Cl deve ter quatro modos de alongamento ativo IV, dois de A 1 e dois de E. 
Os modos E sao um par degenerado; dao origem a uma unica banda infravermelha. O 
modo de B x e IV inativo. 


? ,c° 


OC — Mn- 
1 


-CO 


o 


c 

o 



interagao tt 


interagao a 


sem interagao 
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5.3 Ligagao no ion OH 


oOO 


-13,6 eV- 


O & 

n n 


7 T 77 


t % n 


— 15,8 eV 


2 P 


£(eV) 


°00 


n 

a 

a i 

H OH - 


n_ 

2s 


-32,4 eY 


CT 


A harmonia de energia de H Is e os orbitais 2p de O e razoavelmente bom, mas aquele 
do Is de H com 2s de O e pobre. Portanto, orbitais moleculares sao formados entre o 
Is de H e 2p de O, como mostrado acima (zeo eixo atraves dos nucleos). 

Todos os outros orbitais O sao nao ligantes, ou por causa da harmonia de energia pobre 
ou por falta de sobreposigao util. 

5.5 Grupo de orbital 1: Cada operagao do grupo de ponto D 2h transforma o orbital em um 
identico ao original, entao o carater para cada operagao e 1, correspondendo a linha 
superior (A g ) na tabela de caracteres. 

Grupo de orbital 2: Cada operagao que transforma este orbital em um identico ao ori¬ 
ginal O-O-O-O tern um carater de 1, e cada operagao que inverte os sinais dos 
lobulos O-O-O-O tern um carater de - 1. Quando isto e realizado para todas as 
oito operagoes, o resultado corresponde a linha B lu da tabela. 

Grupo de orbital 3 tern propriedades de simetria identicas as do grupo de orbital 1, entao 
tambem e classificado A . 

Grupo de orbital 4 tern propriedades de simetria identicas as do grupo de orbital 2, 
entao tambem e classificado B h{ . 

Grupos de orbitais 5 a 8: Conforme descrito para o grupo de orbital 2, operagoes que 
resultam em lobulos orbitais identicos aqueles do grupo de orbital original fornecem um 
carater de 1, e as operagoes que invertem os sinais dos lobulos fornecem um carater de -1. 
Os resultados para estes quatro grupos orbitais coincidem com os rotulos na Figura 5.18. 
5.7 Os orbitais moleculares de N 3 “ diferem daqueles de C0 2 descritos na Segao 5.4.2 por- 
que todos os atomos tern as mesmas energias orbitais iniciais. Portanto, os melhores 
orbitais sao formados por combinagoes de tres orbitais 2s ou tres orbitais 2 p do mesmo 
tipo (x, y ou z). O padrao resultante dos orbitais e mostrado no diagrama. Observe que 
o orbital cr n e ligeiramente maior em energia que os orbitais i t como consequencia 
de uma interagao antiligante com o orbital 2s do nitrogenio central. Para rotulos de 
simetria nos orbitais, ver Figura 5.25. 
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2 P 


•8* 


•6>* 


oooooo 

cr* 

888 

77 * 77 * 

00*00 8*8 

*00* _n_ - n , 8*8 8*8 frff 00*00 00*00 

77 n °"n 

888 aw 

n n 

77 77 

oooooo 

\ n / 

cr 


•N* 

N central 


n 3 - 

Azida 


N*N 

Grupos de orbitais 


OOO 

n 


*o* 

2s 


0*0 

u 


0*0 


OOO 

n 


o*o 


•N* 

N central 


N 3 - 

Azida 


N*N 

Grupos de orbitais 


5.9 Usando conforme definido no sistema de coordenadas na Figura 5.29: 


Orbital original 

E 

c 3 

c 2 


a v(b) 

"vie) 

H h torna-se 


H c 

H fl 

H c 


H „ 


As combinagoes lineares destes orbitais atomicos Is de hidrogenio que correspondem 
as simetrias das representagoes irredutiveis de A v A 2 e E sao: A 1 = 2H a + 2R b + 2H c ; 
A 9 = 0; E = 2H, - H - H 

Uma vez que estes orbitais atomicos Is de hidrogenio sao indistinguiveis por simetria, 
estas combinagoes lineares sao identicas as obtidas via H fl como base. 

5.11 a. PF 5 tem uma geometria bipiramidal trigonal com simetria D 3/r Os grupos de orbi¬ 
tais para os orbitais 2s ou 2 .p dos cinco atomos de fluor (os eixos y estao voltados 
para o P) sao encontrados a partir da representagao redutivel. 


D 3 h 

E 

2C 3 

3C 2 

a h 

2S 3 

3<7 v 



r 

5 

2 

1 

3 

0 

3 



v 
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1 

1 

1 

1 

1 


x 2 + y 2 , z 2 

A 2 

1 

1 

-1 

1 

1 

-1 

Rz 


E' 

2 

-1 

0 

2 

-1 

0 

(x,y 9 

(x 2 - y 2 , xy) 

A l" 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 



A l" 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

1 

z 


E" 

2 

-1 

0 

-2 

1 

0 

(Rx, Ry) 

(xz, yz) 
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A reduqao para T = 2A 1 ' + E' +A 2 " pode ser verificada pelos procedimentos usuais. 
Os orbitais P que correspondem sao entao 3s, 3 d z 2 , 3 p x , 3 p e 3 p z , para os hibridos 
dsp 3 . 


b. 


[PtCl 4 ] 2 tem uma geometria quadrado-planar e um grupo de pontos D 4h . Os quatro 
grupos de orbitais podem ser encontrados desde a representaqao redutivel, onde 
r = A, 8 + ei 8 + E„, 


D 4 h 

E 

2 C 4 

c 2 

2 C{ 

2 C 2 ” 

i 

2S 4 


2<7 v 

2<j d 



r 

4 

0 

0 

2 

0 

0 

0 

4 

2 

0 




1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 + y 2 , z 2 


1 

-1 

1 

1 

-1 

1 

-1 

1 

1 

-1 


x 2 -y 2 

E u 

2 

0 

-2 

0 

0 

-2 

0 

2 

0 

0 

(x,y) 



Os orbitais Pt usados na ligaqao sao entao o s, d z 2 (ambos A lg ), dp_ y i (# lg ), p x e p y (EJ. 
Simetria permite dois conjuntos de hibridos, dsp 2 e d 2 p 2 . 


Capitulo 6 

6.1 pK km = 34,4 (Tabela 6.2) K, on = [CH 3 CHN + ][CH 2 CN-] = 1(T 34 ’ 4 

Uma vez que [CH 3 CHN + ] = [CH 2 CN-]: [CH 3 CHN + ] 2 = KT 34 - 4 

[CH 3 CHN + ] = KT 17 ’ 2 = 6,3 x 10- 18 mol L“' 
6.3 A reaqao de interesse (3) e: HC 2 H 3 0 2 (a^) + H 2 0(/)-> H 3 0 + (aq) + C 2 H 3 0 2 “(a^). 

Uma abordagem e aplicar a lei de Hess. A Reaqao 3 e a soma das duas reaqoes 
seguintes: 

(1) 2 H 2 0(/) -> H 3 0 + (^) + OH“(a^) 

A/fl = 55,9 kJ moU 1 ;AS? = -80,4 J moU 1 K 

(2) HC 2 H 3 0 2 (^) + OH ~(aq) -> H 2 0(/) + C 2 H 3 0 2 “(a^) 

A H° 2 = —56,3 kJ mol -1 ; A5 2 = -12,0 J mol -1 K 

A adiqao desses valores de A H° e A S° fornecem os parametros termodinamicos 
desejados. 

A H° x + A H° 2 = -0,4 kJ mol“ 1 
A Si + A S° 2 = -92,4 J mol -1 K 

Outra abordagem e a analise da dependencia da temperatura sobre a constante de equi- 
librio de ionizaqao ao longo de uma estreita faixa de temperaturas. 

-10,94 
-10,95 
-10,96 
-10,97 
*<-10,98 
►3—10,99 
-11 
- 11,01 
- 11,02 
-11,03 

0,00305 0,00310,00315 0,0032 0,00325 0,0033 0,00335 
1/7 (T em K) 


ioniza^ao do acido acetico 



Com base na In K = 


R \T 


, A// 0 e A S° para a reaqao 3 pode ser aproximada. 
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A H° 3 

-- = 336,88 K 

R 

A H° 3 = -2,8 kJ mol" 1 


R 


-12,061 


A S° 3 = -100 J mol" 1 K 


6.5 


6.7 


Os valores determinados atraves da abordagem grafica sao mais negativos que os valores 
derivados de lei de Hess. A diferenga entre os valores de AS 3 e pequena (cerca de 8 %) em 
relagao a diferenga entre os valores de A(valor de lei de Hess e aproximadamente 14% 
do valor obtido graficamente). Se os dados para 323 K sao removidos (estreitando mais a 
faixa de temperatura examinada), a equagao da linha de melhor ajuste fomece A = -2,5 kJ 
mol -1 e AS 3 = -99 kJ mol -1 K uma melhoria modesta em relagao aos valores de lei de Hess. 

Com bases mais volumosas, os mesmos resultados devem ser vistos, porque BF 3 e 
menos volumoso e teria menos interference esterica, independentemente da estrutura 
da base. Neste caso, o BF 3 e o acido mais forte tanto em diregao a bases impedidas 
estericamente quanto a bases sem impedimentos estericos. 

a. Cu 2+ e um acido suave no limite e vai reagir mais prontamente com NH 3 do que o 
mais dificil OH - com o produto [Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ em uma solugao contendo quantida- 
des significativas de NH 3 e OH - . Da mesma forma, ela ira reagir mais prontamente 
com S 2- do que com O 2- , formando CuS em solugoes basicas de sulfeto. 

b. Por outro lado, Fe 3+ e um acido duro e vai reagir mais prontamente com OH - e 
O 2- . O produto em amonia basica e Fe(OH ) 3 (aproximadamente; o produto e uma 
mistura de hidroxido e oxido de Fe(III) hidratado mal definido. Em solugao de 
sulfeto basica, o mesmo produto Fe(OH ) 3 e formado. (Tambem pode haver alguma 
redugao de Fe(III) para Fe(II) e a precipitagao da FeS.) 

c. O ion prata e um acido mole e provavelmente combina mais facilmente com PH 3 
do que com NH 3 . 

d. CO e uma base relativamente mole, Fe 3+ e um acido muito duro, Fe 2+ e um acido 
no limite, e Fe e um acido mole. Portanto, CO mais provavelmente combina efi- 
cazmente com Fe(0) do que com Fe(II) ou Fe(III). 

a. 


Acido 

e a 


Base 

e b 

Cb 

AH {E) 

AH (O 

AH (total) 

bf 3 

9,88 

1,62 

nh 3 

1,36 

3,46 

-13,44 

-5,60 

-19,04 




ch 3 nh 2 

1,30 

5,88 

-12,84 

-9,53 

-22,37 




(CH 3 ) 2 NH 

1,09 

8,73 

-10,77 

-14,14 

-24,91 




(CH 3 ) 3 N 

0,808 

11,54 

-7,98 

-18,70 

-26,68 


b. 


Base 

e b 

^B 

Acido 

e a 


AH (E) 

AH(Q 

AH (total) 

Py 

1,17 

6,40 

Me 3 B 

6,14 

1,70 

-7,18 

-10,88 

-18,06 




Me 3 Al 

16,9 

1,43 

-19,77 

-9,15 

-28,92 




Me 3 Ga 

13,3 

0,881 

-15,56 

-5,64 

-21,20 


A serie de aminas mostra um aumento constante no C B e diminuigao no E B a medida 
que grupos metil sao adicionados. Os grupos metil empurram eletrons para o N, e os 
pares solitarios de eletrons sao entao mais disponibilizados para o acido BF 3 . Como 
resultado, ligagoes covalentes para BF 3 ocorrem mais provavelmente com mais grupos 
metil. Os pares livres das moleculas com menos grupos metil sao mantidos mais fir- 
memente, com mais ligagao ionica e maior E B e A H ( E ). O efeito de covalencia e mais 
forte e tern uma mudanga maior em AH, entao determina a ordem em relagao ao total. 

A serie B, Al, Ga e menos regular. Possiveis argumentos para A1 ser o mais forte em 
E a incluem o seguinte: 
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1 . O atomo central maior leva a mais ligagao eletrostatica e menos ligagao covalente. 
Isso tornaria a ordem B < A1 < Ga para ligagao eletrostatica, preferencial a B < Ga 
< A1 que e calculado. 

2. Os eletrons d no Ga protegem os eletrons externos, de modo que eles sao mantidos 
menos firmemente. Isso resulta em menos atragao eletrostatica para os eletrons 
externos e para aqueles da piridina, o que os torna menos provaveis de formarem 
seja uma ligagao eletrostatica (ionica) seja uma ligagao covalente. 


Capi'tulo 7 

7.1 a. Atomo ou ion no centro da celula = 1 

Oito atomos ou ions nos vertices da celula, cada um | dentro da celula = 1. Total = 2 
atomos ou ions por unidade celular. 


7.3 


7.5 


b. Oito atomos nos vertices da celula, quatro dos quais estao U (I x na celula e 
quatro dos quais estao \ ( \ X j) na celula = ^ + \ = 1 atomo por unidade celular. 

Uma disposigao cubica simples de anions com raios r_ tern um corpo diagonal ao com- 
primento 2 v3r_. Com um cation de tamanho ideal no centro do corpo, essa distancia 
e tambem 2r + + 2 r_. Ajustando as duas igualdades entre si e resolvendo a equagao, 
r + = 0,732r_, ou uma proporgao de raio para r + > r_ = 0,732. Qualquer raio entre 
0,732 e 1,00 (o ideal para CN =12) deve se encaixar na estrutura do fluor. CaCl 2 
tern r + > r_ entre 126/167 = 0,754 (CN = 8) e 114/167 = 0,683 (CN = 6). CaBr 2 tern 
r + > r_ entre 126/182 = 0,692 (CN = 8) e 114/182 = 0,626 (CN = 6). CaCl 2 esta no 
limite de CN = 6, CN = 8 limiar, mas CaBr 2 esta claramente na regiao CN = 6. Ambos 
cristalizam com CN = 6 nas estruturas que sao similares a rutila (Ti0 2 ). 

Nodulo 


o 

o 
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o 

o 
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o 

o 
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o 

o 

o 
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o 

3 

o 
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o 
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o 

o 

2 

o 

o 

o 

o 

o 

o 

o 

o 

1 
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o 

o 

o 

o 

o 

o 

o 
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Atomo 1 2 3 4 5 6 7 8 

O diagrama e aproximado porque alguns dos nos estao proximos, mas nao exatamente 
sobre, um nucleo atomico. Usar um numero muito maior de atomos mostraria que os 
sinais de alternancia mais claramente. 


Capi'tulo 8 

8.1 H 2 0 + 2e~ -» OH" + H 

As meia-reagoes a serem adicionadas sao: A G° = -nFE° 

H 2 0 + e“ -» OH + ^H 2 E\ = -0,828 V - (1 mol)F ^0,828 V) = 0,828 mol F V 

^(H 2 + 2e“ -» 2H ) E° 2 = -2,25 V - (1 mol)F ^2,25 V) = 2,25 mol F V 

H 2 0 + 2e“ -> OH“ +U~ E° 3 = -(2 mol) F V = 3,08 FV; E° 3 = -1,54 V 


8.3 


Os pontos para N 2 (0, 0); N 2 0 (1, 1,77); NH 3 OH + (-1, 1,87) e N 2 H 4 + (-2, 0,46) sao 
derivados no texto. Para todas as redu 5 oes das especies adjacentes no diagrama de 
Latimer de nitrogenio, a mudan 5 a no estado de oxida 5 ao de nitrogenio e -1. 
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, 1,275 , 

n 2 h 4 + —* nh 4 + 

nE° = (—1)(1,275 V) = -1,275 V 
NH 4 + e 1,275 V mais baixo do que N 2 H 4 + . 

O ponto do diagrama de Frost para NH 4 + e (- 3, - 0,815 V). 

1,59 

NO -> N 2 0 

nE° = (-1)(1,59 V) = -1,59 V 
N 2 0 e 1,59 V mais baixo do que NO. 

O ponto do diagrama de Frost para NO e (2, 3,36 V). 

0,996 

HN0 2 —-> NO 

nE° = (-1X0,996 V) = -0,996 V 
NO e 0,996 V mais baixo do que N0 2 . 

O ponto do diagrama de Frost para HN0 2 e (3, 4,36 V). 

1,07 

n 2 o 4 —^ hno 2 

nE° = (-1)(1,07 V) = -1,07 V 
HN0 2 e 1,07 V mais baixo do que N 2 0 4 . 

O ponto do diagrama de Frost para N 2 0 4 e (4, 5,42 V). 

0,803 

N0 3 “ —> n 2 o 4 

nE° = (-1X0,803 V) = -0,803 V 
N 2 0 4 e 0,803 V mais baixo do que N0 3 “ 

O ponto do diagrama de Frost para N0 3 “ e (5, 6,22 V). 

8.5 A fragao restante para decaimento de primeira ordem = 0,5", onde n = numero de 
meias-vidas. 

3,5 X 10 -2 = 0,5" n log 0,5 = log(3,5 X 10~ 2 ) 

log(3,5 X 10 -2 ) 

n = -= 4,836 meias-vidas 

log 0,5 

Idade= ^(5730 anos) = 2,77 X 10 4 anos 


8.7 


Uma vez que o estado de oxidagao do nitrogenio em N 2 0 e +1, nesta reagao proposta 
NH 4 + e o agente redutor e o N0 3 “ e o agente oxidante, com as especies de meia-reagao 
comum N 2 0. As meia-reagoes sao: 


(1) 2NH 4 + + H 2 0-> N 2 0 + 10H + + 8 e“ 

(2) 2N0 3 “ + 10H + + 8 e"-> N 2 0 + 5H 2 0 

Os potenciais para estas reagoes podem ser encontrados no Exercicio 8 . 6 . Uma vez que 
o diagrama de Frost do nitrogenio foi determinado em Exercicio 8.3, essa e a estrategia 
mais eficiente. Os pontos de interesse sao N0 3 “ (5, 6,22 V); N 2 0: (1, 1,77 V), e NH 4 + : 


(-3, - 0,815 V). 


A inclinagao de N0 3 para N 2 0 e 


. 1,77 - 6,22 


1 


= 1,11 V (potencialparaN0 3 -»N 2 0). 


A inclinagao de N 2 0 para NH 4 + e 


(-0,815) - 1,77 


(- 3 ) - 1 


= 0,646 V (potencial para 


N 2 0- > NH 4 + ). Portanto, o potencial para NH 4 + — 

E° = 1,11 + (- 0,646) = 0,464 V para 2NH 4 + + 2N0 3 " 


N 9 0 = -0,646 V. 


2N 2 0 + 4H 2 0. 


AG° = —nFE° = -(8 mols e“)(96485——)(0,464 V) = -360 kJ 

mol e 


Com base no seu potencial positivo e AG° < 0, esta reagao procede espontaneamente. 
Aquecer NH 4 N0 3 solido resulta na evolugao de N 2 0, mas esta reagao deve ser cuida- 
dosamente efetuada para evitar detonagao. 
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Capitulo 9 

9.1 a. Triaminotriclorocromo(III) 

b. Dicloroetilenodiaminoplatina(II) 

c. Bis(oxalato)platinato(II) ou bis(oxalato)platinato(2-) 

d. Penta-aquabromocromo(III) ou penta-aquabromocromo(2+) 

e. Tetracloroetilenodiaminocuprato(II) ou tetracloroetilenodiaminocuprato(2-) 

f. Tetraidroxiferrato(III) ou tetraidroxiferrato(l-) 

9.3 Ma 2 b 2 cd tem oito isomeros, incluindo dois pares de enantiomeros, de acordo com o 
metodo da Segao 9.3.4. 

M<aaxbbxcd> M<aaxbcxbd> M<acxadxbb> M<abxabxcd> 



M<abxadxbc> M<abxacxbd> 



9.5 Esta e uma A configura 9 ao: 



A 


9.7 No ligante tiocianato, o mais duro, o atomo menos polarizavel terminal e o nitrogenio. 
Esta extremidade do ligante tende a interagir mais fortemente com mais solventes pola- 
res, mais duros, levando a solvata^ao mais forte. Consequentemente, a forma^ao de uma 
liga^ao entre o metal e o enxofre menos solvatado na extremidade oposta do SCN - e 
favorecido. O enxofre mais polarizavel e suave tende a interagir mais eficazmente com 
solventes menos polares, favorecendo, assim, forma^ao de liga 9 ao entre o metal e a 
extremidade de nitrogenio do SCN - . 

Capitulo 10 

10.1 O nitrogenio tem tres eletrons nos mveis 2 p, com nij = - 1 , 0 , +1 e todos com m s — 

1113 3 

^ 2 2 2 2 2 

10.3 Fe tem a configura 9 ao do eletron As 2 3d 6 com quatro eletrons desemparelhados. A partir 
das equa 9 oes no Exercicio 10.2. 

ix — v4(4 + 2) = 4,9 /x B (Bohr magnetons) 

Fe 2+ tem a configura 9 ao 3d 6 (os eletrons 4s sao perdidos primeiro) com quatro eletrons 
desemparelhados: 

Ijl = V4(4 + 2 ) = 4,9 ix b 

Cr tem a configura 5 ao eletronica 4s 1 3d 5 com seis eletrons desemparelhados. 


ix = V6(6 + 2) = 6,9 
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Cr 3+ tem a configuragao eletronica 3 d 3 com tres eletrons desemparelhados. 

M = V3(3 + 2) = 3,9 mb 

Cu 2+ tem a configuragao eletronica 4s l 3d 10 com um eletron desemparelhado. 

M = Vl(l + 2) = 1,7 mb 

Cu 2+ tem a configuragao eletronica 3d 9 com um eletron desemparelhado. 

M = Vl(l + 2) = 1,7 mb 


10.5 As representagoes dos orbitais tt octaedricos podem ser encontradas usando coordena- 
das de ligantes xezna Figura 10.7. Os caracteres para as operagoes de simetria estao 
na linha rotulada T^ na tabela que precede este exercicio. Nas operagoes C 2 , C 4 e cr, 
alguns dos vetores nao se movem, mas eles sao equilibrados por vetores cuja diregao 
e invertida. Apenas as operagoes E e C 2 = C 4 2 tem totais diferente de zero, entao eles 
sao os unicos usados para encontrar as representagoes irredutiveis. 


O h 

E 

oo 

6C 2 

6 C 4 

3 C 2 (=C 4 2 ) 

i 6 .S 4 

85 6 

3 a h 

6a d 


L 

12 

0 

0 

0 

-4 

0 

0 

0 

0 

0 



3 

0 

-1 

1 

-1 

3 

1 

0 

-1 

-1 


T 2 S 

3 

0 

1 

-1 

-1 

3 

-1 

0 

-1 

1 

d x? d yz> 

T 1 u 

3 

0 

-1 

1 

-1 

-3 

-1 

0 

1 

1 

( Px’Py’P z ) 

T 2u 

3 

0 

1 

-1 

-1 

-3 

1 

0 

1 

-1 



T v 

^ 2 g’ Tlu> 

e T 2u cada um igual 

a= Ed 2 

X 3) + 3( 

-4)(— 

1 )] = 1 . 





Todas as outras representagoes totalizam 0. 

10.7 Um ion d 6 de spin baixo tem todos os seis eletrons nos mveis inferiores t 2g9 cada um 
em 2/5k o , entao o total EECC = 6(-2/5A o ) = -12/5A 0 . 

Um ion d 6 de spin alto tem quatro eletrons nos mveis t 2g no -2/5A o e dois nos niveis e 9 
em 3/5A q . EECC = 4(-2/5A 0 ) + 2(3/5A^ = -2/5A 0 . 

10.9 Mudangas de energia: 

d xy total para 7, 8, 9, 10 = 1,33^ 
d xz total para 7, 8, 9, 10 = 1,33^ 
d yz total para 7, 8, 9, 10 = 1,33^ 

d z 2 total para 7, 8, 9, 10 = 0 A o = 3e a , A t = 1,33^ A r = |A 0 

d x 2_ y 2 total para 7, 8, 9, 10 = 0 
Ligantes sao reduzidos cada um por e a . 


Metal 


1 v d xz , dy Z 

A = l,33e a 

- d z 2 , d x 2 y 2 


u % n n 



Ligantes 
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10.11 Quadrado planar (pos^oes 2, 3, 4, 5) 
a. A energia muda apenas para cr: 
d z 2 total para 2, 3, 4, 5 = 
d x 2_ y 2 total para 2, 3, 4, 5 = 3e a 
d xy d xz , d yz total para 2, 3, 4, 5 = 0 
Ligantes reduzem cada um por e a . 


T 

1 

Metal 


d x 2 ~y 2 


d , d , d 

xy’ xz* yz 



Ligantes 


n n n n 


b. Adicionando 7r: 

dy 2 —^2 total para 7, 8, 9, 10 = 0 
dyz total para 2, 3, 4, 5 = le^ 
d xy total para 2, 3, 4, 5 = \e lT 
Orbitais ligantes i r* aumentam cada um por le^. 

Ligantes 



d xz’ d yz 


T 

i 


Ligantes 


n u % n 
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10.13 Os ligantes estao nas posigoes 1, 2, 6, 11 e 12, conforme mostrado na Tabela 10.10. 
Os parametros de sobreposigao angular para essas posigoes sao os seguintes: 


Posigao 

z 2 

2 2 
x — _y 

xy 

xz 

yz 

1 

1 

0 

0 

0 

0 

2 

1 

3 

0 

0 

0 


4 

4 




6 

1 

0 

0 

0 

0 

11 

1 

3 

9 

0 

0 


4 

16 

16 



12 

1 

3 

9 

0 

0 


4 

16 

16 



Total 

2- 

Z 4 



0 

0 


Os resultados sao compativeis com a Figura 10.32. O orbital molecular de maior ener- 
gia envolve o orbital d z 2 e tern rotulo de simetria no grupo de pontos D 3h . Preve-se 
pela abordagem sobreposigao angular que ele tenha energia 2,75 e (f O par degenerado 
envoivendo os orbitais e d xy (rotulo de simetria E') tern energia 1,125 e o par 
degenerado de menor energia (rotulo de simetria E "), que consiste dos orbitais d xz e d yz , 
nao interage com os orbitais ligantes; sua energia e 0 e a . 


Capitulo 11 

11.1 Tabela de microestados para d 2 . 



-1 

0 

+1 

+4 


2+ 2“ 


+3 

2~ r 

2+ r 
2~ 1 + 

2+ 1 + 

+2 

2~ (T 

2+ 0“ 
2“ 0 + 

1+ I" 

2+ 0+ 

+1 

2~-r 
r o _ 

2 + -r 

2~ —L + 
1+ (T 
1“ 0 + 

2+-1+ 
1+ 0+ 

0 

-2~ 2~ 

-r r 

-2+ T~ 
-1+ 1- 
o+ o - 
-1- i+ 
-2“ 2+ 

-2+ 2+ 

-1+ 1+ 

-1 

-r o~ 
-2~ r 

-1+ (T 
-1“ 0 + 
—2~ 1+ 
-2 + 1“ 

-1+ 0+ 
-2+ 1+ 

-2 

-2~ 0“ 

-1+-1- 
-2 + 0“ 
—2~ 0+ 

-2+ 0+ 

-3 

-2~ 

1 + 

TT 

-2+ -1 + 

-4 


-2+ -2“ 
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11.3 


11.5 


11.7 


11.9 


L = 4, S = 0, J = 4 l G 

L = 3, S= 1, J = 4, 3, 2 3 F 

L = 2, S = 0, J = 2 l D 

L= 1, S= 1, / = 2, 1,0 3 P 

L = 0, S = 0, J = 0 *5 

Segundo as regras de Hund: 

1. O spin mais alto (S) e 1, entao o estado fundamental e 3 F ou 3 P. 

2. O L mais alto na Etapa 1 e L = 3, entao 3 Feo estado fundamental. 
d 6 de spin alto 

1 . -1 _ 




i 


2. Multiplicidade de spin = 4 + 1 = 5, S = 2 

3. Maximo valor possivel de M L = 2 + 2+ l+ 0- l- 2 = 2, portanto, 

4. 5 D 

d 6 de spin baixo 

n n 

2. Multiplicidade de spin = 0+1 = 1, S = 0 

3. Valor maximo de M L = 2 + 2+ l + l+ 0 + 0 = 6; Portanto, termo /, L = 6. 

4. !/ 

[Fe(H 2 0) 6 ] 2+ e um complexo d 6 de spin alto. A parte de campo fraco (a esquerda) do 
diagrama de Tanabe-Sugano para d 6 mostra que o unico estado excitado com a mesma 
multiplicidade de spin (5) que o estado fundamental e 5 E. A transigao e, portanto, 

5 T 2 -> 5 E. O estado excitado t 2g 3 e sujeito a distorgao de Jahn-Teller. Consequen- 

temente, como no complexo d 1 [Ti(H 2 0) 6 ] 3+ , a banda de absorgao e dividida. 

V0 4 3- , vanadato Cr0 4 2- , cromato Mn0 4 , permanganato 

incolor amarelo roxo 

A medida que aumenta a carga sobre o nucleo, os orbitais d metalicos vacantes sao 
puxados para energias mais baixas. A diferenga entre os orbitais doadores do oxigenio 
e os orbitais d metalicos fica menor, e menos energia e necessaria para a transigao de 
TCLM (transferencia de carga metal-para-ligante). O permanganato, que absorve o 
amarelo (o complemento do roxo), requer menos energia. 


Capitulo 12 

12.1 ML 5 X + Y ML 5 XY 

ml 5 xy ML 5 Y + X 

Aplicagao da abordagem de estado estacionario para ML 5 XY, 


d [ML 5 XY] 
dt 


k x [ML 5 X][Y] - ^_![ML 5 XY] - 
kd ML 5 X][Y] 


e [ML 5 XY] = 


k-i + k 2 


^ 2 [ML 5 XY] = 0 


Da segunda equagao, 


d [ML 5 Y] 
dt 


= k 2 [ML 5 XY] 
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Combinando os dois, 

J[ML 5 Y] 

dt 


k { k 2 [ML 5 X\[Y] 

k-i + k 2 


£[ML 5 X][Y] 


12.3 [PtCl 4 ] 2 “ + N0 2 “-> (a) (a) + NH 3 -> (b) 

(a) = [PtCl 3 (N0 2 )] 2 - (b) = rra^^-[PtCl 2 (N0 2 )(NH 3 )]- 

N0 2 “ e um dirigente trans melhor do que Cl - . 

[PtCl 3 (NH 3 )]- + N0 2 --> (c) (c) + N0 2 --> (d) 

(c) = cw-[PtCl 2 (N0 2 )(NH 3 )]- (d) = trans- [PtCl(N0 2 ) 2 (NH 3 )]“ 

Cl - tem um maior efeito trans que NH 3 e N0 2 “ tem um efeito trans maior do 
que Cl" ou NH 3 . Na primeira etapa, Cl" e um melhor grupo de saida que NH 3 . 

[PtCl(NH 3 ) 3 ] + + N0 2 "-> (e) (e) + N0 2 "-> (f) 

(e) = trans- [PtCl(N0 2 )(NH 3 ) 2 ] (f) = trans-[Pt(N0 2 ) 2 (NU 3 ) 2 ] 

Cl" tem um maior efeito trans que NH 3 e N0 2 “ tem um efeito trans maior do 
que ambos 

[Ptci 4 ] 2 - + I-—>(g) (g) + r—>(h) 

(g) = [PtCl 3 I] 2 - (h) = trans- [PtCl 2 I 2 ] 2- 

Cl" tem um maior efeito trans que NH 3 e N0 2 “ tem um efeito trans maior do que ambos 

[Ptl 4 ] 2 - + Cl--»(i) (i) + cr—>(j) 

(i) = [PtClIj] 2- (j) = m-[PtCI 2 I 2 ] 2 - 

I" tem um maior efeito trans do que o Cl" e a substitui^ao de Cl" na segunda etapa 
manteria a reagao inalterada. 


Capftulo 13 

13.1 Metodo A Metodo B 


a. 

[Fe(CO) 4 ] 2 “ 

Fe 2 " 

10 

Fe 

8 



4 CO 

8 

4 CO 

8 





2- 

2 




18 


18 

b. 

[( 1? 5 -C 5 H 5 ) 2 Co] + 

Co 3+ 

6 

Co 

9 



2 Cp" 

12 

2 Cp 

10 





1 + 

-1 




18 


U 

c. 

( 1? 3 -C 5 H 5 )( 17 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 

Fe 2+ 

6 

Fe 

8 



i? 3 -Cp" 

4 

T? 3 -Cp 

3 



i? 5 -Cp" 

6 

V 5 -Cp 

5 



CO 

2 

CO 

2 




18 


18 

d. 

Co2(CO) 8 

Co 

9 

Co 

9 



4 CO 

8 

4 CO 

8 



CO em ponte 

1 

CO em ponte 

1 




18 


18 
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Metodo A 

Metodo B 


[Ni(CN) 4 ] 2_ 

Ni(II) 

8 

Ni 

10 


4 CN _ 

8 

4 CN 

4 




2- 

2 



16 


16 

PtCl 2 en 

Pt(H) 

8 

Pt 

10 


2 cr 

4 

2 Cl 

2 


en 

4 

en 

4 



16 


16 

RhCl(PPh 3 ) 3 

Rh(I) 

8 

Rh 

9 


cr 

2 

Cl 

1 


3 PPh 3 

6 

3 PPh 3 

6 



16 


16 

IrCl(CO)(PPh 3 ) 2 

Ir(I) 

8 

Ir 

9 


cr 

2 

Cl 

1 


CO 

2 

CO 

2 


2 PPh 3 

4 

2 PPh 3 

4 



16 


16 


13.5 


13.7 


13.9 


Quanto maior for a carga negativa no complexo, maior o grau de aceitagao pi pelos 
ligantes CO. Isso aumenta a populagao dos orbitais i r* de CO, enfraquecendo a ligagao 
carbono-oxigenio. Consequentemente, [V(CO) 6 ]“ tem a ligagao C—O mais longa e 
[Mn(CO) 6 ] + tem a mais curta. 

PMe 3 e um doador-cr mais forte e aceptor -77 mais fraco do que CO. Portanto, o Mo 
em Mo(PMe 3 ) 5 H 2 tem uma maior concentragao de eletrons e uma maior tendencia 
para religagao aos hidrogenios por doagao do orbital cr* do H 2 . Essa doagao e forte o 
suficiente para romper a ligagao H—H, convertendo H 2 em dois ligantes hidreto. 


Grupos de orbitais com 2 nodulos. 



Grupos de orbitais com 1 modulo. 





Nenhum 
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13.11 Cr(7j 6 -C 6 H 6 ) 2 V 6 -C 6 H 6 = L 3 , entao Cr(Tj 6 -C 6 H 6 ) 2 - ML g 

[Mo(CO) 3 (t, 5 -C 5 H 5 )]- i? 5 -C 5 H 5 = L 2 X. A formula de CBC seria [ML 5 X] como um 

ion. No entanto, para determinar a formula de classe neutra 
equivalente, o eletron extra e contado como convertendo um 
ligante X - em um ligante L. Isto da a formula ML 6 . 

WH 2 (i 7 5 -C 5 H 5 ) 2 H e um ligante X, e i 7 5 -C 5 H 5 e um ligante L 2 X. Portanto, a 

formula do CBC e ML 4 X 4 . 

[FeCl 4 ] 2_ Cl e um ligante de X. Como um ion, [FeCl 4 ] 2_ seria [MX 4 ] 2 '. 

Cada carga negativa adicionada e considerada para conver¬ 
ter um ligante X em um ligante L, dando a formula de classe 
neutra equivalente ML 2 X 2 . 

13.13 II tern tres ressonancias separadas na faixa de CO (no 194,98, 189,92 e 188,98) e e mais 
provavel que seja o isomero fac. Esperaria-se que o isomero mer tivesse duas carbonilas 
de ambientes magneticamente equivalentes e uma que fosse diferente. 


Capitulo 14 

14.1 O produto cis e um com o CO marcado cis para CH 3 . O inverso do Mecanismo 1 remove 
completamente o acetil 13 CO da molecula, o que significa que o produto deve estar sem 
marcagao de 13 CO. 

14.3 O inverso da reagao tern um etileno ligado a 77 e um hidreto ligado ao rearranjo de Rh, 
com Rh indo para o carbono 1 do etileno e o hidrogenio para o carbono 2 do etileno, 
uma insergao 1,2 de Rh e H na ligagao dupla. 


14.5 


1. Dissociagao do ligante 

2. Coordenagao da olefina 

3. Insergao 1,2 

4. Coordenagao do ligante 

5. Migragao da alquila (insergao da carbonila) 

6. Adigao oxidativa 

7. Eliminagao redutiva 
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Capi'tulo 15 


15.1 


15.3 


15.5 


15.7 


15.9 


Existem muitas respostas possiveis. Exemplos incluem o seguinte: 

a. Re(CO) 4 (r 7 5 -C 5 H 5 )Fe(CO) 

b. Pt(CO) 3 [(t7 5 -C 5 H 5 )Co] 2 - 

c. Re(CO) 5 [(^ 5 -C 5 H 5 )Mn(CO) 2 ]- (^ 6 -C 6 H 6 )Mn(CO) 2 

a. B n H 13 2- e derivado de B n H n 4- , uma especie nido. 

b. B 5 H 8 “ e derivado de B 5 H 5 4_ , uma especie nido. 

c. B ? H 7 2 e uma especie closo. 

d. B 1Q H 18 e derivado de B 10 H 10 8- , uma especie hipo. 

a. SB 9 H 9 e equivalente a B 1Q H 12 , derivado de B 1Q H 10 2_ uma especie closo. 

b. GeC 2 B 9 H n e equivalente a B 12 H 14 , derivado de B 12 H 12 2_ uma especie closo. 

c. SB 9 H 12 “ e equivalente a B 1Q H 15 _ , derivado de B 10 H 10 6- , uma especie aracno. 

a. Ge 9 2_ a contagem de eletrons de Valencia total e 38, quatro para cada Ge mais dois 
para a carga; n = 9, entao a contagem de eletrons e An + 2, e a estrutura e c/6>s<9 

b. Bi 5 3+ a contagem de eletrons de Valencia e 22, cinco para cada Bi menos tres para 
a carga. Como n- 5, a contagem total e novamente An + 2, e a estrutura e closo. 

a. [Re 7 C(CO) 21 ] 3 " 7 Re 49 

C 4 

21 Co 42 

-3 _3_ 

Total 98 

Um cluster de 98 eletrons, sete metais, tern dois eletrons a menos que uma configura^ao 
closo. A estrutura esperada seria um closo encapuzado, como a especie de 98 eletrons 
[Rh 7 (CO) 16 ] 3 - e Os 7 (CO) 21 na Tabela 15.13. 

b. [Fe 4 N(CO) 12 ]- 4 Fe 32 

N 5 

12 CO 24 
-1 1 

Total 62 

Um cluster de 62 eletrons, quatro metais, e classificado como aracno. 
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Tabelas de caracteres 

NOTA: i = \/ — 1; e* = e com - i substitufdo por i. 


c 3v 

E 

2C 3 

3 (T v 


Ai 

1 

1 

1 

z 

^2 

1 

1 

-1 

R z 

E 

2 

-1 

0 

(x, y), (R x , R y ) 


1. Grupos de simetria baixa 


Ci 

E 



A 

1 



C s 

E a h 



A' 

1 1 

x,y,R z 

2 2 2 
y, Z , xy 

A" 

1 -1 

z, R„ Ry 

yz,xz 



Ci 

E i 



Ag 

1 

i 

R x , Ry, R z 

x 1 , y 2 , z 2 , xy, xz, yz 

K 

1 

-i 

x, y, z 



2. Grupos C n , C nv e C nh 


Grupos C n 


Ci 

E 

Ci 



A 

i 

1 

z, R z 

ill 

xr, y , z , xy 

B 

i 

-1 

x, y, R x , R y 

yz,xz 


c 3 

E C 3 C 3 2 



A 

1 1 1 

z, R z 

x 2 + y 2 , z 2 

E 

{: :■ :'} 

(x,y),(R x ,R y ) 

( x 1 ~ y 2 , xy), (yz, xz) 


e = e< 2 "V 3 


C 4 

E C 4 C2 Cj^ 



A 

1111 

z, R z 

x 2 + y 2 , z 2 

B 

1-1 1-1 


2 2 

x ~y ,xy 

E 

{: -! :: 1} 

(x,y),(R x ,R y ) 

C yz, xz) 
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Tabelas de caracteres 



Q 


A 

B 

Ei 

e 2 


C 

C 


1 

-1 


—£ 
—£ 


1 

-1 


I'} 


z,R z 


(x,y), (R x , R y ) 


(yz, xz) 

(x 2 - y 2 , xy) 


Jvi)/3 




Grupos C nv 



Qv 

E 

2 C 3 3<r v 



Ai 

1 

1 1 

z 

x 2 +y 2 ,z 2 

^2 

E 

1 

2 

1 -1 

-1 0 

R z 

(x,y),(R x ,R y ) 

(x 2 - y 2 , xy), (xz, yz) 






































2. Grupos C n , C nv e C nh 


c 4v 

E 

2C 4 

C 2 

2cr v 

2 <r d 



^1 

1 

1 

1 

1 

1 

z 

x 2 + y 2 , z 2 

A 2 

1 

1 

1 

-1 

-1 

R z 


Bi 

1 

-1 

1 

1 

-1 


x 2 ~y 2 

b 2 

1 

-1 

1 

-1 

1 


xy 

E 

2 

0 

-2 

0 

0 

(x,y),(R x ,Ry) 

(xz, yz) 


c 5v 

E 

2 C 5 

2C S 2 

5<r v 




1 

1 

1 

1 

z 

x 2 + y 2 , z 2 

A 2 

1 

1 

1 

-1 

R z 


Ei 

2 

2 cos 72° 

2 cos 144° 

0 

(x,y),(R x ,R y ) 

(xz, yz) 

e 2 

2 

2 cos 144° 

2 cos 72° 

0 


(x 2 - y 2 , xy) 


Qv 

E 

2C 6 

2 C 3 

c 2 

3 ( T v 

3 ( r d 




1 

1 

1 

1 

1 

1 

z 

x 2 + /, z 2 

^2 

R, 

1 

1 

—1 

1 

1 

1 

—1 

-1 

1 

-1 

—1 

R z 


5 2 

! 

-1 

1 

-1 

-1 

1 




2 

1 

-1 

-2 

0 

0 

(x,y),(R x ,R y ) 

(xz, yz) 

E 2 

2 

-1 

-1 

2 

0 

0 


(x 2 - y 2 , xy) 


Grupos C nh 



C3 h 

E 

c 3 

Q 2 <T h 

S3 

S 3 5 



A' 

1 

1 

1 1 

1 

1 

R z 

X 2 + y 2 , Z 2 


(1 

e 

£* 1 

£ 

£*1 



E' 






(x,y) 

(x 2 - /, xy) 


u 

£* 

£ 1 

£* 

£ J 



A" 

1 

1 

1 -1 

1 

-1 

z 


E" 

{; 

£ 

£* —1 

£ 

-£*} 

(R x ,Ry) 

Uz, yz) 


U 

£* 

£ —1 


-£ J 




s = e (2m ' } / 3 


C 4h 

E 

C 4 

c 2 

c 4 3 i 

S 4 3 

Vh 

S 4 



Ag 

1 

1 

1 

1 1 

1 

1 

1 

R z 

x 2 + y 2 , Z 2 

B s 

1 

-1 

1 

-1 1 

-1 

1 

-> 


x 2 — y 2 , xy 

E g 

« 

i 

—i 

-1 

-1 

-i 1 

i 1 

i 

—i 

-1 

-1 


(R X ,Ry) 

(xz, yz) 

K 

1 

1 

1 

1 -1 

-1 

-1 

-1 

z 


B u 

1 

-1 

1 

-1 -1 

1 

-1 

1 



E u 

(» 

i 

-1 

i -1 

—i 

1 

n 

(x,y) 



\i 

i 

-1 

i -1 

i 

1 

-if 
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628 ApendiceC Tabelas de caracteres 



E 6h 

E 

c 6 

C 3 

C 2 

C 3 2 

C 6 5 

i 

S 3 5 

*^6 5 °7 1 


S 3 



Ag 

1 

l 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 1 

1 

1 

R z 

X 2 Ay 2 , Z 2 

B S 

1 

-l 

1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

1 -1 

1 

-1 



Eig 

{! 

e 

—8 

-1 

—8 

8 

1 

8 

—8* —1 

—8 

e*j 

(R X ,Ry) 

(xz, yz) 

U 

£ 

S 

—8 

8 

8 

—8 —1 

—8 

£ J 


E 2 g 

{; 

S* 

—8 


—8* 

—8 

1 

—E* 

—8 1 

—8* 

- £ ,} 


(■x 2 ~ y 2 , xy) 

A u 

i 

—£ 

1 

—8* 

1 

1 

—8 

1 

—8* 

1 

l 

S 

-1 

—8* 1 

-1 -1 

—8 

-1 

£ J 

-1 

Z 

B u 

i 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

-i 

1 

-1 1 

-1 

1 



E\u 

{! 

£ 

—8* 

-1 

—8 

8* 

-1 

—8 

8* 1 

8 

-e*} 

(x,y) 



U 

E* 

—8 

— 1 

—8* 

8 

— 1 

—8* 

8 1 

£* 

-£ J 




fi 

~£ 

S 

1 

—8 

—8 

-1 

8 

8 —1 

£ 

£ \ 



E 2u 

i , 


* 

1 


* 

-1 


* 


* \ 




u 

S 

—£ 

S 

S 

8 

8 —1 

£ 

£ J 




e = e (7n) / 3 


3. Grupos D n , D nd e D nh 


Grupos D n 


Di 

E 

C 2 (z ) 

c 2 (y) 

C 2 (x) 



A 

1 

1 

1 

1 


2 2 2 
xr, y , z 

By 

1 

1 

-1 

-1 

z,R z 

xy 

b 2 

1 

-1 

1 

-1 

y,R y 

xz 

b 3 

1 

-1 

-1 

1 

x, R x 

yz 


B>3 

E 

2 C 3 

3 C 2 



Ay 

a 2 

E 

1 

1 

2 

-1 

0 

z, R z 

(.x,y),(R x ,R y ) 

x 2 Ay 2 , z 2 

(x 2 ~ y 2 , xy), (xz, yz) 


D a 

E 

2 C 4 

c 2 (=c 4 2 ) 

2 C 2 ' 

2 C 2 " 



Ay 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 Ay 2 , z 2 

a 2 

1 

1 

1 

-1 

-1 

z, R z 


By 

1 

-1 

1 

1 

-1 


x 2 ~y 2 

b 2 

1 

-1 

1 

-1 

1 


xy 

E 

2 

0 

-2 

0 

0 

(x, y), (R x , R y ) 

(xz, yz) 
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D 5 

E 

2C 5 

2C S 2 

5C 2 



A l 

1 

1 

1 

1 


* 2 +y 2 ,z 2 

A 2 

1 

1 

1 

-1 

z, ^ 


Ei 

2 

2 cos 72° 

2 cos 144° 

0 

(*,y),(tf x ,iy 

(xz, yz) 

e 2 

2 

2 cos 144° 

2 cos 72° 

0 


C* 2 - y 2 , xy) 



E 

2C 6 

2C 3 

c 2 

3cy 

3C 2 " 



^1 

1 

1 

1 

1 

i 

1 



x 2 + y 2 , z 2 

A 2 

1 

1 

1 

1 

-l 

-1 

z, ^ 



*1 

1 

-1 

1 

-1 

i 

-1 




fi 2 

1 

-1 

1 

-1 

-l 

1 





2 

1 

-1 

-2 

0 

0 


(xz, yz) 

E 2 

2 

-1 

-1 

2 

0 

0 



(x 2 ~ y 2 , xy) 

Grupos D nd 

E>2d 

E 

2 S 4 

c 2 

2C 2 ' 

2 a- d 



Ai 

1 

1 

1 

1 

1 



x 2 +/,z 2 

^2 

1 

1 

1 

-1 

-1 

R z 





1 

-1 

1 

1 

-1 



2 

a — y 

2 

fi 2 

1 

-1 

1 

-1 

1 

z 


xy 


E 

2 

0 

-2 

0 

0 

(x, y ), (R x , Ry ) 

(xz, yz) 



D m 

E 

2C 3 

3C 2 

i 

2S 6 

3 cr d 



Aig 

1 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 + y 2 , Z 2 

A 2 g 

1 

1 

-1 

1 

1 

-1 

R z 


E g 

2 

-1 

0 

2 

-1 

0 

(R X ,Ry) 

(x 2 - y 2 , xy) (xz, yz) 

A \u 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 



A 2u 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

1 

z 


E u 

2 

-1 

0 

-2 

1 

0 

(x,y) 




D 5d 

E 

2 C 5 

2C S 2 

5C 2 

i 

2S 10 3 

2S 10 

5<r d 



A lg 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 +y 2 ,z 2 

A 2g 

1 

1 

1 

-1 

1 

1 

1 

-1 

R z 


Eig 

2 

2 cos 72° 

2 cos 144° 

0 

2 

2 cos 72° 

2 cos 144° 

0 

(R X ,Ry) 

(xz, yz) 

Eig 

2 

2 cos 144° 

2 cos 72° 

0 

2 

2 cos 144° 

2 cos 72° 

0 


(x 2 -y 2 ,xy) 

A \u 

1 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

-1 



a 2u 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

-1 

1 

z 


E\ u 

2 

2 cos 72° 

2 cos 144° 

0 

-2 

—2 cos 72° 

—2 cos 144° 

0 

(x,y) 


e 2u 

2 

2 cos 144° 

2 cos 72° 

0 

-2 

—2 cos 144° 

—2 cos 72° 

0 
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Tabelas de caracteres 


»<«l 

E 

2S U 

2C 6 

2 S 4 

2 C 3 

2S 12 5 

c 2 

6 C 2 ' 

6(r d 



Ay 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 + y 2 , z 2 

A 2 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

-1 

-1 

R z 


By 

1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

1 

1 

-1 



b 2 

1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

1 

z 


Ey 

2 

V3 

1 

0 

-1 

-VS 

-2 

0 

0 

(x,y) 


e 2 

2 

1 

-1 

-2 

-1 

1 

2 

0 

0 


(■ X 2 - y 2 , xy) 

e 3 

2 

0 

-2 

0 

2 

0 

-2 

0 

0 



£4 

2 

-1 

-1 

2 

-1 

-1 

2 

0 

0 



£5 

2 

-VS 

1 

0 

-1 

V3 

-2 

0 

0 

(R X ,Ry) 

(xz, yz) 


Grupos D nh 



E>3 h 

E 

2 C 3 

3 C 2 

<r h 

2S 3 

3 (T v 



Ay' 

1 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 +y 2 ,z 2 

a 2 

1 

1 

-1 

1 

1 

-1 

R z 


E' 

2 

-1 

0 

2 

-1 

0 

(x,y) 

(x 2 ~ y 2 , xy) 

Ay" 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 



a 2 " 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

1 

z 


E" 

2 

-1 

0 

-2 

1 

0 

(R X ,Ry) 

(xz, yz) 


E > 4 h 

E 

2 C 4 

C 2 

2C 2 ' 

2C 2 " 

i 

2S 4 

o- h 

2 cr v 

2(J d 



Ay g 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 +y 2 ,z 2 

Aig 

1 

1 

1 

-1 

-1 

1 

1 

1 

-1 

-1 

R z 



1 

-1 

1 

1 

-1 

1 

-1 

1 

1 

-1 


x 2 -y 2 


1 

-1 

1 

-1 

1 

1 

-1 

1 

-1 

1 


xy 

E S 

2 

0 

-2 

0 

0 

2 

0 

-2 

0 

0 

(R X ,Ry) 

(xz, yz) 

Ay u 

1 

1 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

-1 

-1 



a 2u 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

-1 

-1 

1 

1 

z 


By u 

1 

-1 

1 

1 

-1 

-1 

1 

-1 

-1 

1 



b 2u 

1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 



E u 

2 

0 

-2 

0 

0 

-2 

0 

2 

0 

0 

(x,y) 



D 5h 

E 

2C 5 

2 c 5 2 

5C 2 

o- h 

2S s 

2 s 5 3 

5 (J v 



Ay' 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 + y 2 , z 2 

a 2 

1 

1 

1 

-1 

1 

1 

1 

-1 

R z 


Ey' 

2 

2 cos 72° 

2 cos 144° 

0 

2 

2 cos 72° 

2 cos 144° 

0 

(x,y) 


£2' 

2 

2 cos 144° 

2 cos 72° 

0 

2 

2 cos 144° 

2 cos 72° 

0 


(x 2 - y 2 , xy) 

Ay" 

1 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

-1 



a 2 " 

1 

1 

1 

-1 

-1 

-1 

-1 

1 

z 


Ey" 

2 

2 cos 72° 

2 cos 144° 

0 

-2 

—2 cos 72° 

—2 cos 144° 

0 

(R X ,Ry) 

(xz, yz) 

e 2 " 

2 

2 cos 144° 

2 cos 72° 

0 

-2 

—2 cos 144° 

—2 cos 72° 

0 
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4. Grupos lineares 


Coo v 

E 

2Co/ 

00 O' v 



A, = £ + 

1 

1 

1 

z 

x 2 + y 2 , z 2 

A 2 = S 

1 

1 

-1 

R z 


Ei =n 

2 

2 cos 0 

0 

(x,y), (R x ,R y ) 

(xz, yz) 

e 2 = a 

2 

2 cos 20 

0 


(x 2 - xy) 

£3=0 

2 

2 cos 30 

0 




D co h 

E 

2Cj 

• °°cr v 

i 

2Sj 


00 c 2 



A lg = ^g 

1 

1 

1 

1 

1 


1 


x 2 + y 2 , z 2 

A 2g—^g 

1 

1 

-1 

1 

1 


-1 

R z 


E lg = U g 

2 

2 cos 0 

0 

2 

—2 cos 0 


0 

(R x ,R y ) 

(xz, yz) 

E 2 g = ^8 

2 

2 cos 20 

0 

2 

2 cos 20 


0 


(x 2 - y 2 , xy) 

Ai M = 

1 

1 

1 

-1 

-1 


-1 

z 


A 2 u—^ u 

1 

1 

-1 

-1 

-1 


1 



Eu=^ u 

2 

2 cos 0 

0 

-2 

2 cos 0 


0 

(x,y) 


e 2u =K 

2 

2 cos 20 

0 

-2 

—2 cos 20 


0 




5. Grupos S 2n 


S 4 

E S4 C 2 



A 

1111 

R z 

x 2 + y 2 , z 2 

B 

1-1 1-1 

z 

x 2 — y 2 , xy 

E 

{: : 1} 

(x,y),(R x ,R y ) 

(xz, yz) 



s 8 

E 

s 8 

C 4 

s 8 3 

c 2 

s 8 5 

C 4 3 S 8 7 



A 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 1 

R z 

x 2 +y 2 ,z 2 

B 

1 

-1 

1 

-1 

1 

-1 

1 -1 

z 


F, 

/• 

s 

i 

—£* 

-1 

—8 

-*■ £ *\ 

(x,y). 


11 ] 

U 

s* 

—i 

—8 

- 1 

—8* 

i 8 J 

(R X ,Ry) 


e 2 

{: 

i 

—i 

-1 

—i 

i 

1 

1 

i 

—i 

:i 1 } 


(x 2 - y 2 , xy) 

E3 

{: 

s* 

—e 

—i 

i 

8 

8 

-1 

-1 

8 

8 

-! ::•} 


(xz, yz) 


e = e (7Ti)/4 
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6. Grupos tetraedricos, octaedricos e icosaedricos 


T 

E 4 C 3 4 C 3 2 3 C 2 



A 

1111 


x 2 + y 2 + z 2 

E 

f 1 8 8* 11 

\l 8* 8 lj 


SJ 

1 

ho 

1 

'ho 

i 

'ho 

T 

3 0 0 -1 

(R x ,R y ,R z ),(x,y,z) 

(xy, xz, yz ) 


e = e< 2 "V 3 


T d 

E 

8C 3 

3 C 2 

6 S 4 

6 



A-2 

1 

1 

1 

1 

1 


x 2 + j 2 + z 2 

E 

2 

-1 

2 

0 

0 


(2z 2 - x 2 - x 2 - y 2 ) 

Ti 

3 

0 

-1 

1 

-1 



t 2 

3 

0 

-1 

-1 

1 

(*, y, z ) 

(xy, xz, yz) 
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I N D I C E 


R E M I S S I V O 


[Co(CN) 5 ] 3 -, 456 
[Co(en) 2 (H 2 0)X] n+ , 446 
[Co(NH 3 ) 5 (H 2 0)] 3+ , 439 
[Co(tren)(NH 3 )Cl] 2+ , 443 
[CoX 2 trien] + , 324-325 
[Fe(H 2 0) 6 ] 2+ , 416 
[M(H 2 0) 6 ]"+, 411-412, 432 
constantes de velocidade para 
troca de agua em, 432 
[Ni(H 2 0) 6 ] 2+ , 440 

[Ru(III)(EDTA)(H 2 0)r, reagoes de 
substituiqao, 441 
[Ti(H 2 0) 6 ] 3+ , 413 
[V(H 2 0) 6 ] 3+ , 410, 418-419 
espectros de absorqao, 411 
1,10-fenantrolina, 313 

1.2- bis(difenilfosfino)etano, 313 

1.3- bis(dimetilamino)propano, 176 

1.8- bis(dimetilamino)naftaleno, 176, 
177 

1.8- diazabiciclo [5.4.0] undec-7-eno 
(DBU), 176 

12 C, 267 
13 C, 267-268 
14 C, 267-268 
2,2 , -bipiridina, 313 

A 

Abel, E. W„ 523, 562, 595 

Absorbancia, 397 

Absorqao da luz, 395-397 

Absortividades molares, 411 

Aceptor de pares de eletrons, 168 

Aceptores-7r, 361-363 

Acetaldeldo, slntese a partir de eti- 

leno, 545 

Acetileto, 276 

Acetonitrila (CH 3 CN), 169 

Acidez 

comparando, 173 
dos cations aquosos, 181-182 
eletronegatividade e, 180 
fase gasosa, 174-176 
Acidez de Lewis 

efeitos estericos sobre, 192-194 
efeitos indutivos sobre, 177-179 
Acidez e basicidade em fase gasosa, 
174-176, 178-180 
Acido acetico glacial, 171 
Acido acetico, 9, 169, 171, 545 
acido acetico, processo Monsanto, 
550-551 

termodinamica de, 173 
Acido cloridrico, 5, 289 
Acido fluorldrico, 172, 290 
Acido fluorometanossulfonico, 172 
Acido fluorossulfurico, 172, 174 
Acido fluroantimonico, 172 
Acido fosforico, 283 
Acido fulmmico, 48 


Acido magico, 172 
Acido metanossulfonico, 172 
Acido nitrico, 5, 283, 284 
Acido nitroso, 284 
Acido perclorico, 172 
Acido sulfurico, 5, 169, 289, 290 
propriedades de, 171 
Acido sulfurico fumegante, 172 
Acido trlflico, 172 
Acidos 

Arrhenius, 168 
conjugado, 169 
definido, 168, 169, 182 
duros e moles, 199-207 
Lewis, 182-195,261,459,507,510, 
544 

fronteira, 202 
oxiacidos, 181 
superacidos, 171-172 
Acidos de Arrhenius, 168 
Acidos e bases duros e moles, 199- 
-207, 225-227, 350 

constantes de equillbrio de rea- 
qoes de troca, 199 
coordenaqao de tiocianato com 
metais, 199 

medidas quantitativas, 202-205 
solubilidade relativa de, 199-200 
teorias de, 199-201 
Acidos e bases moles, 199-207 
Acidos hidroalogenicos, 292 
Acoplamento cruzado catalisado por 
Pd, 537-538 

Acoplamento de Russell-Saunders, 
400 

Acoplamento LS, 398 
Acoplamento spin-orbita, 403-404, 
406 

Actinfdeos, 339 

configuraqao eletronica de, 34, 36 
Actfnio, 255 

Adiqao oxidativa (OA), 535-537 
Adutos, 183, 187 

transference de carga, 186 
Afinidades por protons, 175,176, 193 
Agente oxidante, agua como, 185 
Agente redutor, agua como, 185-186 
Agentes antitumorais, 6-7, 8, 259, 
264 

Agua (H 2 0) 

angulo de ligaqao, 59, 60 
divisao fotolltica da, 423 
como agente oxidante, 185 
como agente redutor, 185-186 
describes de hibridizaqao para, 
160 

diagrama de pontos de Lewis para, 
45 

comprimento de ligaqao, 60 
fluxograma de representaqao, 97 
forma de, 53 


formula para, 9 
grupos de pontos, 87 
modos vibracionais de, 103 
momento dipolar, 66 
operates de simetria para, 92-93, 
148 

orbitais moleculares, 147-150 
pianos de simetria, 80 
ponto de congelamento, 68 
ponto de ebuliqao, 67, 68 
propriedades de, 68, 169 
simetria da, 147 

simetria de movimentos molecula¬ 
res de, 103 
superacidos e, 172 
vibraqoes moleculares, 101-103 
Agua-marinha, 259 
Ahrland, S., 200, 201 
Al 4 (OH) 8 Si 4 O 10 (caolinita), 238 
Albright, T. A., 389 
Alcalino-terrosos (Grupo 2), 245, 
259-261 

elementos, 259-260 
propriedades qulmicas, 259-262 
Aleno, 88 
Allen, L. C., 58 
Allred, A. L., 58 
Alongamento, 335 
Alotropos, 279, 280 
Alquilaqao de Friedel-Crafts, 265 
Alquimia, 5 

Alteraqoes climaticas, 276-277 
Alummio, 230, 264 
Alvarez S, 387 
Ametistas, 395 

Amidas, hidrolise de, 459-460 
Aminas 

basicidade de, 178-179 
quelantes, 312 
Aminas aromaticas, 178 
Aminas quelantes, 312 
Amonia (NH 3 ), 169 
angulo de ligaqao, 60 
basicidade de fase gasosa de, 178 
comprimento de ligaqao, 60 
forma de, 53 
momento dipolar, 66 
operaqoes de simetria para, 90 
orbitais atomicos, 151 
orbitais hibridos, 159 
orbitais moleculares, 151-154, 157 
ponto de ebuliqao, 67 
slntese de, 6, 283 
sistema de coordenadas para, 151 
Anaqao, 438 

constante de velocidade para, 438, 
439 

Analise espectral, de complexos 
organometalicos, 513-521 
Analise qualitativa, 5-6 
Analogia isolobar, 573-581 
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Aneis aromaticos, 3 
Aneis de fulereno, 274 
Aneis quelato, 312, 315 
combinaqoes de, 321-323 
conformaqao, 323-325 
isomerizaqao de, 446-447 
Anel AI3N3, 265 
Anestesia, 69 
Anffbolas, 241 
Angulo de cone, 533, 534 
Angulo de rotaqao, 76, 78 
Angulos de ligaqao, 51 
agua, 59, 60 

eletronegatividade e, 59-63 
modelo ELP e, 64-65 
RPECV, 53-55 

Angulos de mordida, 537-538, 550 

Anilina, 174 

Anions 

carbono, 275 
numeros relativos de, 219 
raio de, 40 
solvataqao de, 185 

Anions fracamente coordenantes, 
384 

Antiferromagnetismo, 354 
Antimonio, 4, 279, 280 
Antiprisma quadrado biencapuzado, 
591 

Antiprisma quadrado encapuzado, 
338-339, 591 
Antraz, 292 

AO. Ver Adiqao oxidativa 
Aplicaqoes da energia, 422-424 
Aplicaqoes medicas, 6-7 
Aproximaqao de estado estacionario, 
434 

Aproximaqao eletrofilo-nucleofilo, 
para acidos, 168 

Aquaqao acida, estereoqufmica da, 
446 

Aquaqao, 438 

Aquecimento atmosferico, 276-277 
Aracno boranos, 586, 587, 589, 594 
Aragonita, estrutura da, 222 
Arfvedson, J. A., 255 
Argonio, 295-296 

Armadilhas de eletrons de superff- 
cie, 233 

Arseneto de fndio, 232 
Arseneto de nfquel (NiAs), 
estrutura de, 221 
Arsenetos, 281 
Arsenio, 279, 280 
Arsinas, 282 
Asbesto, 241 

AsC 1 3 , angulo de ligaqao, 59 
AsH 3 

angulo de ligaqao, 60 
comprimento de ligaqao, 60 
Associaqao (A), 433-434 
Astato, 290 
Asterisco, 120 

Ativaqao da ligaqao carbono-hidro- 

genio, 535-537, 539 

Ativaqao supereletrofflica, 171 

Atividade otica, 100 

Atomo de Bohr, 11-14 

Atomos 


Bohr, 11-14 
encapsulado, 597 
hipervalentes, 46 
modelo nuclear do, 11 
multieletronicos, 397-404 
ponte, 1, 2 

propriedades periodicas de, 36-40 
teoria quantica de 11-12 
Atomos de metais, ligaqao entre os 
sistemas 77 organicos e, 491-501 
Atomos de pontes, 1, 2 
Atomos do segundo perfodo, raios 
covalentes dos, 129 
Atomos multieletronicos, numeros 
quanticos de, 397-404 
Atomos terminais, 1, 2 
Atraqao eletrostatica, 15 
Atwood, J. D., 462 
Aureolina, 307 

Ausencia de eletrons, 227, 228 
Autointerstfcios, 237 
Avogadro, A., 9 
Azida, 280 
Azul da Prussia, 307 

B 

B(OH) 3 , planar, 87 

B 2 , orbitais moleculares, 127 

B 2 H 6 . Ver Diborano (B 2 H 6 ) 

Bacon, Roger, 5 

Bacterias fixadoras de nitrogenio, 6 
Bacterias, fixadoras de nitrogenio, 6 
Bailar, J. C., 318 
Baixa simetria, 625-634 
Balard, A. J., 289 
Ballhausen, C. J., 389, 424, 425 
Banda de conduqao, 227 
Banda de transference de carga 
(TC), 421 

Banda intraligante, 422 

Bandas de absorqao, regras de sele- 

qao, 405-406 

Bandas de energia, 228-229 
Bandas de estiramento da carbonila, 
515-517 

Bandas de Valencia, 227, 228 
Bandas no infravermelho (IV), 514- 
-517 

Barbier, 469 
Bardeen, J., 235 
Bario, 259 
Bartlett, N., 297 
Bases conjugadas, 171 
Bases de Arrhenius, 168 
Bases de Lewis cfclicas, 256 
Bases nitrogenadas 

afinidades de protons por, 176 
basicidade de, 174 
basicidade em fase gasosa de, 176 
Bases. Veja tambem Modelos de aci- 
do-base 

Arrhenius, 168 
conjugado, 169 
definido, 169, 182 
duros e moles, 199-207 
Lewis, 182-195 
fronteira, 202 
superbases, 176-177 


Basicidade 

comparando, 174 
fase gasosa, 174-176, 177-179 
quantificaqao de Lewis, 187-190 
tendencias na basicidade de 
Brpnsted-Lowry, 177-179 
Basicidade de Lewis 
definido, 187 

efeitos estericos sobre, 192-194 
efeitos indutivos sobre, 177-179 
escala de afinidade de BF3 por, 
191-192 

quantificaqao de, 187-190 
Basolo, F., 225, 462 
Batten, S. R., 345 
Be 2 , orbitais moleculares, 127 
BeCl 2 , estruturas de, 50 
Becquerel, A.H., 5, 11 
Bednorz, J. G., 235 
BeF 2 , estruturas de, 50 
Benzeno, 186, 265 
grupos de pontos, 87 
Berilio, 259, 260 
Berilo, 259 
Berzelius, J. J., 267 
Bethe, H., 311 
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-598 

CO. Ver Monoxido de carbono (CO) 


Co(CO) 4 , comparaqao entre Cl e, 
567 

C0 2 . Ver Dioxido de carbono (C0 2 ) 
Cobalticfnio, 497 

Cobalto, potenciais de eletrodo de, 
457 

Cobaltoceno, 497-498 
Cobre, 4 

diagrama de Frost para, 251 
potenciais de eletrodo de, 458 
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Complexos tetracoordenados, 275, 
316-317, 330, 333-335 

energias de sobreposiqao angular, 
386-389 

Complexos tetraedricos, 372-373 
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classificaqao de, 586 
clusters carbonila, 593-597 
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para reduqao de complexos de iso- 
nicotinamida, 458 
para redutores aqua, 456 
Contagem de eletrons, 472-475, 588, 
594 

Contrafons quirais, 328 

Contrafons, 309, 328 

Cooper, L., 235 

Coordenadas cartesianas, 20 

Coordenadas esfericas, 20 
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natureza da onda de, 13-15, 17, 25 
niveis de energia, 12, 13, 15, 32 
ordem de preenchimento, nos 
orbitais, 26-30, 35-36 
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